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Avant Propos 


Cet ouvrage s'adresse à tous les élèves de la 4" année secondaire, 


section Sciences techniques. 


Les exercices et les problémes proposés sont classés en respectant la 
chronologie du nouveau programme de la 4° année secondaire. 


En effet, le présent manuel s'inscrit dans la continuité de celui de 
l'enseignement de base, quant au principe fondamental qui le réagit à 
savoir l'approche par compétence qui met l'accent sur le rôle de l'élève 
dans l'activité d'apprentissage. 


Ce livre est un outil de travail : 
* Les résumés de cours rappellent les résultats essentiels. 


* Des exercices groupés par théme et par ordre de difficultés 
croissantes. 


% Tous les exercices sont corrigés intégralement dans un langage simple 
et rigoureux. 


Les différentes étapes de raisonnement de calcul sont exposées avec 
précision. 


© Une règle d’or : 


Attachez vous à résoudre les exercices sans regarder le corrigé (éviter 
méme le "petit coup d'ail"). Si au bout de 10 minutes vous n'y parvenez 
pas, lisez la solution puis refaites l'exercice quelques jours aprés, pour 
voir si vous avez vraiment compris. 


Nous souhaitons que cet ouvrage vous permettrait d'acquérir les bons 
réflexes, ceux qui vous donnerez l'aisance nécessaire pour aborder, avec 
confiance et sérénité, les devoirs de sciences physiques. 
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La cinétique chimique Résumé 


Avancement-Transformation totale / 
transformation limitée 


Avancement d’une réaction : 


Ф, 
Ze 


Ф, 
Ze 


V 
Ze 


Ф, 
Ze 


2 
Ze 


Un systéme chimique est un mélange d'espéces chimiques. Pour 
décrire l'état d'un systéme chimique il faut préciser : la nature (le 
nom ou la formule), la quantité de matiére et l'état physique (solide, 
liquide ou gazeux), la pression et la température. 


Une transformation chimique est tout processus au cours duquel sont 
modifiées les quantités de matiére de certains ou de tous les constituants 
du système ou elle se déroule, donnant lieu ainsi à l'apparition de 
nouveaux constituants. 
Considérons la réaction symbolisée par l'équation: 
aA + bB > cC + ар 

$1 on désigne par n(A), n(B) , n(C) et n(D) respectivement les quantités 
de matiére de A, B, C et D à un instant t, l'avancement x est alors : 

x — DAD n,(B)-nB) _  [n(C)-ni(C)] _ [n(D)-ni(D)] 

a b C d 
L'avancement x est une grandeur qui permet de suivre l'évolution des 
quantités de matiére des entités chimiques présentes à chaque instant 
dans un systéme. П n'est pas lié spécifiquement à l'une des entités 
chimiques du systéme en évolution, mais il caractérise globalement une 
réaction chimique. 

L'avancement final d'une réaction, noté х, est l'avancement mesuré 
lorsqu'aucune évolution du systéme chimique n'est observée. 
L'avancement maximal d'une réaction chimique, noté Xmax, est égal à la 
valeur de son avancement final x; si le systéme chimique ou elle se 
déroule évolue jusqu'à la disparition du réactif limitant. 

Le taux d'avancement final, noté te d'une réaction chimique est égal au 


quotient de son avancement final x; par son avancement maximal Xmax : 


avancement final х, 





== rM === = 
avancement maximal X 


> “r s'exprime le plus souvent en% 
> Sis; —1 la réaction est totale 
> Sitr< 1 la réaction est limitée 


max 
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* On appelle temps de demi-réaction la durée nécessaire pour que 
l'avancement de la réaction parvienne à la moitié de l'avancement final 
L'avancement x d'une réaction peut étre déterminé par recours aux 
méthodes chimiques : On cite à titre d'exemples les réactions acide- 
base, d'oxydoréduction, de précipitation... Ou par recours aux 
méthodes physiques : On cite à titre d'exemples la conductimétrie ; la 
pH-métrie ; la loi des gaz parfaits... 

2- Le tableau descriptif d'évolution du systéme chimique: 


Equation de la réaction aA + bB * cC + dD 


Etat du Avancement Quantités de matiëre (mol) 
systeme 


| Etatinitial | 0 | mA) | м8) | aO | n(D) 


En cours de n(B) - b.x n(D) + dx 


mol 
X S 
transformation 
xD) d 
% Un système est dit en état d'équilibre chimique, si en dehors de toute 
intervention du milieu extérieur, les réactifs et les produits coexistent 
dans le systéme et leurs quantités de matiére ne changent pas au cours 
du temps. 
* Un équilibre chimique est un équilibre dynamique. A l'échelle 
microscopique la réaction directe et la réaction inverse se déroulent 
avec des vitesses égales. 


Ф 
Ze 


Ф 
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Enoncé 


H Répondre par vrai (V) ou faux (F). 
l- Une transformation chimique est toujours totale 
2- Un systéme chimique est une portion de l'univers séparé par des frontiéres 
réelles ou fictives bien définies. 
3- L'avancement maximal d'une réaction limitée est égal à son avancement 
final 
4- Toute les réactions acide base sont des réactions limitées 
5- Une réaction chimique est totale lorsque son taux d'avancement final est égal 
l'unité. 
6- L'avancement d'une réaction chimique est égal au nombre de fois que la 
réactin a marché depuis l'état initial. 
7- Le temps de demi-réaction est égal à la durée au bout duquel l'avancement de 
la réaction est égal à la moitié de sa valeur finale. 
8- Le taux d'avancement final d'une réaction rapide peut étre supérieur à 
l'unité. 
9- Lorsqu'un système est en état d'équilibre chimique, la quantité des réactifs 
changent alors que celle des produits reste inchangée. 
10- A l'équilibre dynamique la réaction directe est toujours plus rapide que la 
réaction inverse. 


ç La combustion complète du propane CH: dans le dioxygène donne du 
dioxyde de carbone et de l'eau. 
1- Dans une premiére expérience on fait agir. 88 g de propane sur 120 L de 
dioxygéne 
a- Calculer la quantité de matiére de chaque réactif. 
b- Monter que l'un des réactifs est limitant 
c- Dresser un tableau d'avancement pour la réaction étudiée. 
2- Calculer la masse du réactif qu'il faut utiliser pour que le mélange initial soit 
stoechiométrique. 
On donne ` Мс= 12 g. mol! M= 1 g. mol! Ум = 24 L.mol' 


ç Soit le systëme (s;) constitué de 0.2 mol de fer solide et 0.6 L de 
dioxygène. la réaction qui se produit est symbolisée par : 
2 F C(sd) + Озе — 2 FeOnqa 
a- Dresser le tableau d'descriptif d'évolution du systéme (51) 


b- Calculer l'avancement maximal de la réaction: 
On donne : Mg56 g.mol Vy = 24 L.mol ' 
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Y On fait agir no, mol d'ions iodure avec поз mol d'ions prexodisulfate , il 
se produit la réaction d'équation : 
2T + 5,05 — hL + 2S0/ 
À un instant de date t —t,, la quantité d'ions sulfate SO, est n, = 0,2 mol 
]- Préciser les couples redox mis en jeu au cours de cette transformation. 
2- Dresser le tableau descriptif de l'évolution de ce systéme chimique. 
3- Déterminer l'avancement х; de la réaction à l'instant t; 
4- La réaction étant totale et l'avancement final est xç = 0,4 mol. Sachant que Г 
est le réactif limitant, déterminer no; 


: Le sulfure d’hydrogène (H,S) réagit avec le dioxyde de soufre (SO;) 
pour donner du soufre (S) et de l'eau. 
1) Ecrire l'équation de cette réaction. 
2) a- Dresser un tableau d'évolution d'un systéme chimique formé initialement 
de 8 mol de SO, et 10 mol de HS 
b- Déterminer l'avancement maximal et le réactif limitant. 
3) Quelle est la composition molaire de l'état final , sachant que cette réaction 
est totale. 
4) On considère le mélange initial formé de 7 mol de SO; et n mol de H,S. 
Déterminer n pour que les réactifs soient dans des proportions steechiométriques 


: On mélange un volume V; =50 mL d'une solution de sulfate de cuivre 
II CuSO; de concentration molaire C, = 0.15 mol. L`! avec V; = 50 mL d'une 
solution de soude de concentration molaire C; = 0.2 mol.L'!, il se forme un 
précipité bleu d'hydroxyde de cuivre П de masse m = 0,4875 g. 
1- Ecrire l'équation de la réaction de précipitation. 
2- Déterminer les quantités de matiéres initiales des réactifs et dresser le tableau 
d'avancement du systéme étudié. 
3- Montrer que l'un des réactifs est limitant. 
4- a-Calculer l'avancement maximal de la réaction. 
b-calculer l'avancement final de la réaction. 
c- Calculer le taux d'avancement final de la réaction et déduire si la réaction 
étudiée est totale ou limitée. 
On donne ` Мо, = 64 g.mol! Mas 35.5 g.mol” 
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ç On considére la réaction d'oxydation des ions iodure par les ions 
peroxodisulfate 
Pour cela on mélange У1=100 mL d'une solution de KI 0,5 M avec У2=100 mL 
d'une solution de K;S$0, 0,05 M. L'évolution de l'avancement X de la 
réaction au cours du temps est donnée par le graphe suivant : 





1. Dresser le tableau descriptif d'évolution du systéme. 

2. Donner les couples redox mis en jeu. 

3. Déterminer dans les conditions de l'expérience: 

a) la valeur de l'avancement final x; de la réaction 

b) la valeur de l'avancement maximal Xmax de la réaction. 

c) Comparer les valeurs de l'avancement maximal Xmax et de l'avancement final 
х; de la réaction. La réaction étudiée est-elle totale ou limitée ? 

4-. Donner la composition, en mol.L'', du système à l'instant t = 10min 


ç S; est une solution de KI de volume V, =100mL,de concentration C = 
4,64 10? molt" 
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S2 est solution d'eau oxygénée H20; de volume V; -100mL et de concentration 
C; = 4.10? molt" 
А la date t —0, on mélange les deux solutions et on ajoute un petit volume 
d'acide sulfurique concentré en quantité suffisante. Il se produit la réaction 
suivante 

HO, = 2 DS: 2 HO == L + 4 H,O 
1- Dresser un tableau descriptif de l'évolution du systéme chimique étudié. 
2-Exprimer l'avancement x en fonction de У, V; et [iz]. 
3-Proposer une méthode expérimentale permettant de suivre l'évolution de la 
molarité [ L, ] au cours du temps.(écrire l'équation de la réaction s'il y a lieu ). 
4-Calculer le nombre de mole de Г et celui de H;O, dans le mélange initial. 
Lequel des deux réactifs est excès ? Justifier la réponse. 
5-On mesure à des dates différentes, la molarité du diiode formé, on obtient les 
résultats suivants. 


Temi _ fo |] |2 |4 [6 fs [12 [20 [зо [40 [60 | 
“akal Gd ый ый a ый ый N oL 
ж АНН ин Sa W: ST W ЭК NE ИН SE SE WE: 


a- Tracer la courbe х= f(t) 

b- La réaction est — elle totale ou limitée ? justifier la réponse. 

c- Déterminer les molarités de H,O, et de Ï à l'instant de date t = 20 min. 

d- Déterminer le temps de demi- réaction. 

e- Donner la composition du mélange réactionnel (en mol.L”) à la date 
t — 20 min. 

6- Tracer dans le méme système d'axes l'allure des courbes no: ) = f(t) 

et na у = g(t) 



















80 — 
11,6 





Ç L'acide chlorhydrique réagit sur le zinc selon une réaction totale. 

L'équation de cette réaction est : 
2Hi0 + Zn > Zn” + Bei + 2 H,O 

A l'instant t = 0, on introduit une masse m = 2,3 g de zinc en grenaille dans un 
ballon contenant un volume V = 100 mL d'une solution d'acide chlorhydrique 
de concentration 
C, = 02 moLL !. 
Les résultats de cette expérience permettent de tracer la courbe de la figure 1, 
donnant la concentration en ions Zn?* de la solution en fonction du temps. 
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1- a) Etablir un tableau d'avancement de la réaction. 
b) En déduire le réactif limitant. 


c) Donner la relation entre l'avancement x de la réaction et EI gi à la date t. 


2. a) Déterminer graphiquement le temps de demi-réaction tın (durée au bout 
de laquelle l'avancement atteint la moitié de sa valeur finale). 

b) En déduire la composition de la solution à la date t; = tin. 

c) La réaction est-elle achevée à la date t; = 2 {1 ? Justifier la réponse. 

On donne : M;, = 65,4 e.mol '. 
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Corrigé 
Ç ]- faux 2- vrai 3- faux 4- faux 5- vrai 6- vral 
7- vrai 8- faux  9- faux 10- faux 
m 88 
1 = — =— =? l 
)9 nom = MT GxI248xl) 2" 
Ha SE mol 
v, 4 
b C,H,+50, ЗСО, +4Н,0 
Йон, E 2 _ 
coef (C,H,) 1 
Po, = 5 Е 
coeff (02) 5 


Mier) Ny 


coeff (C,H,) ? oef (О,) 


Equation de la réacti 
CH. 30, > 3CO + 4H 


t 
Etat initial 0 
Etat intermédiaire X 
Etat final 

X 


A la fin de la réaction le réactif limitant disparait totalement. 
=> 5-5x,, 707 xQ471mol 


=> C.H, est en excès et O, est le réactif limitant. 























mm X яла] Car la réaction est totale 
Me H,), —2-— X, = 2—121 mol 


2) Lorsque le rué lange initiale soit stoechiométrique il faut que. 


12 


La cinétique chimique Corrigé 





"cun в) 


1 


п 
—— 5 n 
5 ( 


(СН) 


E 907 


02) — 


по =10 mol 


Or on avait 5 mol de O, , donc il faut ajouter 5 mol 


Donc la masse d'oxygéne à ajouter est 


m'=n, x M, = 5 x32 =160g 


RO ELT 
V 


a) Ha, = 0,2 mol 


V02 0,6 

MR Se 
VM 24 
Equation de la réaction 2F +0, => 2FO 


| Etat du systéme Avancement (mol) Quantité de matiére (mol) 
Intermédiaire 0025-3 
in Ke EE 


= 0,025 mol 


b) 
le dioxygène est le réactif limitant 


la réaction étant totale — X im X 


max 


02) =0,025 — xX ax = 0 


X = 0,025 mol 


=> D 
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V 1) L /T et S20% /502 


2) 


Equation de la réaction IT + $,02- TA 2807 


Etat du Avancement Quantité de matiére (mol) 
systéme 
-X 


Etat X По -2х Do» X 2x 
intermédiaire 










x, = 0,1mol 
4) I limitant >n, -2xf = 0 
=> n, = 2xf -2x0,4 = 0,8mol 


V 


l- 2H,S + SO, —3S+2H,0 
2H,S + SO, >3S + 2H,O 


t=0 10 8 0 0 
beide (1 0 = 2x) (8 = х) 3x 2x 
fas (10—2x;) (8-x,) 3x, 2x, 


b —*1** méthode 


"ru .10.; 
2 ie 2 





n T 
SE SO, estenexcés et H „S est limitant 
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=0 >10-2x,, 0 


max 


X=x => (114.5) „ 


=> Xx =5mol 

*2° méthode 

Si H „S est limitant => 10—2x,,, =0= x, =5 mol 
et (no, ), =8 — X ax -8—5-3mol 

SiSO, est limitan t8 — X „ax “0 X max -8mol 
et (ло, ) =10—2х„„„ =10—-16= -6< Oimpossible 
donc X x =5 mol 

3— Siréactionesttotal x , =X ma 

Composition finale (n, ) 73x, =3Xmax =15 тої 
(nz), = 2x,=10mol 

(nus E -10-2x,,, =0mol 

(лус, ), =8 — x, -3mol 

4— a-2H,S + SO, 35 + 2H,0 

t=0 п 7 0 0 


a— Pour queles réactifs soient dans des propositions 


stoechiométriques il faut 


n n 7 
(н5) (SO;) n n=14mol 

ие 25р ZE = n —14 mol 
d coeff(H,S) coeff(SO,) 2 2 


N/ 


1) Cu*+20H => Cu(OH), 
2) CuSO, => Cu” + SO; 
M. —C. V, = 0,05х0,15 =7,5 107 mol 


NaOH => № + ОН” (Solution de s ou de) 
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= C, V, = 0,05 2107 mol 





jos" 





Equation de précipitation 





Cu +20H = Cu(OH ), 


Etat du | Avancement Quantité de matiére (mol) 
systéme (mol) 

iti -3 -2 
СЕ DCE КАК 
y | 7,5.107-x,| 102-2x, 


3) Recherche de l'avancement maximal et du réactif limitant. 


Si Cu” est limitant => 7,5.10? -x „=0 






S x. = 7,5 10? mol 


Et m -10*-2x,, =10° -2x7,5 10? «0 


Je 


. | 2 ИС | = ый 
Donc impossible « Си ` me peut pas être limitant et c'est OH qui 
est limitant. 


OH Limitant => 10° —2x,,, = 0 
— Хы, = 5. 10” mol 


et n =7,5 10° — 5 10° 


(a), 
= 2,5 10? mol>0 

Conclusion 

OH Limitant et X Í. = D. 10? mol 

49) Melon), T loor), * М осон), 


Or Meu( OH), = Xy, 





_ _ 0495 5.10? mol 
(63,5 4 34) 
xy 5.102 
b = ——— == = 
"7x 510 


max 


Tr = ] — La réaction est totale 
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Etat du Avancement быы de mim (mol) 
systéme (mol) 





Etat X BM 
intermédiaire 


2- Les couples J, / Í et 5,0, / 50, 
3-a- x, -5mmol —5 10” mol 
b- nj, = CV, =0,1х0,5 —5 10 * mol 
п =С,Ё, =0,1x 0,05=5 107 mol 


_ H 
Si I limitant => Mo —2x ix = 0= Kë — Es 


m 


22 
= ` = 2 5: 10” mol 





max 


SiS,O limitant— A — X, 70— x, = 5.107 mol — |х. 55.10? mol 


c) X = 5 10? mol =X ax => la réaction est totale. 


4)à rz IO mn х=3,5 10? mol 


T =Z. -3 
[r |= 2x 5.10 2x3,5 10 — 0,215 mol.L' 
y, +У, 0,2 
Е -3 
[8,0,2 |-2— _ 3.107 -35 10° _> 5.10? mol. £^ 
V, + v, 0.2 
x | 3,5107 


=17,5 10° mol. Гг. 





Ets 
Lh] Y 0,2 


ak 





=3 5 10° mol. L^ 
V, + V, 
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E 
Н.О, + 2l + 2H,0° > I, + 4H,O 
t=0 m Hat excès 0 0 
t [no -x,) (ny -x,) exces х x 
l наї (m; — x, ) (ny — x, ) excès X, X, 


2- x=n, - || x (V, *V,) 
3- On peut suivre l'évaluation de l'avancement X par iodométrie : on dose le 
diiode formé par le thiosulfate de sodium ( Na,S,O, —^2Na' + SO) 
S KONE Va réduire Í, selon: 
2 22 5 

25,0; —5S,0. + 2e 
Í, 2e 2101 
L + 25,07 ә 5,02 + T 

nj =C, .V, 24,64 107? mol 


4- 
ny = C,. V, =4 10° mol 


‚ Йн,о Pr `) | | | 
Si zu — = mélange dans des propositions stœchiométriques. 
H, _ 
. Mo (1 ) = - 
Si —— > E => H „O, est en excès, Í est limitant. 
. Mo `) w m 
Si Eu EECH => H „O, est limitant, Í est en excès. 
n, _ 3 -3 
Ona 0) _ 4,64 10" 2,32 107 Po, 410? mol 
2 2 2 ] 
=> Н. О, estenexcës 
22 
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5) a) 








-3 
(10 mol) 
EX ES EE Ge E WS EE ШЫН 
_ Il R RSR RES ES RES ESA 
E EIE ЕЕЕ Е RE 
hi А ЕИ = сае j j I 
1a 36 1 GEN 1 39 IP SR ES BIS ERES 
шшш A ик BESSERES RER RR REES SR 
RATÉ 
ne A EEE ШЕ шаш аиа ки шы 
ТРЕЕ 
A EL Жш ИШ К EEE ER RN S RE 
ЕНЕНЕ ЕЕН К ш 
in 
GE EE E 
0 10 20 30 


b- x, 22,3210? mol 
nt. = lo 72x, 74641072 x 232107 =0 


— Í : le réactif limitant disparaît totalement à la fin de la réaction —la 
réaction est total. 
Autrement : X, =2:32 10? mol 


x... 72,32 107 mol 


m 


X SCH Xmax => la réaction est totale 





S [4,0,] = MHO), _ Hy, —X | Hy, X 
ү corp V. LV, VE, V. +V, 
t =20 min 
x 22,06 107 mol 
-3 -3 
[Н, О, | m x EDU. A 107° mol. L ' 








r aaan ho о X 
СИ UE. Je 
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Е 4. 64. 10? Е 2х2,06. 10^ 


-2,6 10? mol. Г! 
0,2 0,2 
d) Graphiquement : 
Xe 22.32. 10^ 
t =t, = x= Л = 222 1 1.16 107 


2 
= 1, =4,5min 


e t-20min x=2,06 10° mol 
Composition: и, =x=2,06 10" mol 
ny o, = 4x = 8,24 10? mol 
n =n, -2x-4,64 10° -2x2,06 10? =5,2 10 mol 
Hy o, =H — x = 4 107—2,06 10? 21,94 10° mol 


D RE аа 
à EL EIE IE 
RE EEE 
ү к ш M 
dE EE ET 
AE 
А-3 
AA SA P F SEE CEDE 
RTL 
F AL RE ЕЕЕ 
É ER NS G =A M HD DE S RA E D A RH TD TI 
2N с====шсшЕ--ссаашЕсссав 
"e - Бес К TPT r а Бы Fee 
ВЕЕ 
ИУ 
A Ap 1 PEE EST 
RE 
EEE 
A ЕЕ ТҮН тШ r TP БЫ 
2 ааа ВЕ 
аа 
| F TEED APOR j f 9-е 
j BR GG RH EB EE D 
ER dC ES IEEE Е 
ЕЕЕ 
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A HOS -f(t) 
ny 74.107 mol 


=4.10° — x, 24.107 21,68. 10° mol 
: 


CH 
1780 

ny, = 4,64. 107° mol 

,74,64.107 — 2х 2,32.107 =0 mol 


Pig 20›) 


l) a) 


Equation de 2H,0' + Zn Zn" +H,+2HR,O 


- Etat du système quantité de matiére en mol 


CH [| 9 | 7m Ins CT 





b- и =C. .V =2. 10” mol 


01(H,0*) 
Maz) => = 23 _ 3 52 107° mol 
M, 63,5 





n + 
Е = 3,52 107 > —- 107 mol 


>H О" est limitant 


c- | Zn” | = 22 = 


x А 
2- ahn =х=- =p = 3,5 пп 


La cinétique chimique Corrigé 


b- 
Composition : 
24 
x, [Z^ jv _ 
N, ch ——— —————— =5 10” mol 
Н, Zn Э 2 


H,O en excès 
H fia —2x=2.10° -2x0,5.10 ? 210? mol 
(no) "i 
n, -3,52.10* — 0,5.10? 23,02.10? mol 
с- поп сага =p; х = 0, 75 10 7 mol 
SCT HE E EK A Du —2x0,75.10? 20,5.10? mol z 0 


<> Le réactif limitant ne disparait pas totalement à cet instant => la réaction 
n'est pas achevée. 
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Equilibre chimique Résumé 


Equilibre chimique -loi d'action de masse 


* Définitions : 
» Un systéme est dit en état d'équilibre chimique, si en dehors de toute 
intervention du milieu extérieur, les réactifs et les produits de la réaction 
coexistent dans le systéme et leurs quantités de matiére ne changent pas. 
» Une estérification est une réaction entre un alcool et un acide. Elle conduit à 
un ester et de l'eau 

RCOOH + R'OH RCOOR' * H;O 


Acide Alcool Ester Eau 
C'est une réaction lente, limitée et athermique. 








» Une hydrolyse est une réaction entre un ester et de l'eau. Elle conduit à un 
acide et un alcool 
RCOOR' + H;O RCOOH + R'OH 


Ester Eau Acide Alcool 
C'est une réaction lente , limitée et athermique . 
< Equilibre estérification - hydrolyse : 
» L'estérification et l'hydrolyse sont deux transformations chimiques l'une 
inverse del'autre et elles se produisent simultanément et aboutissent à un état 
d'équilibre chimique qui est un équilibre dynamique. 
> Fonction x des concentrations relative à l’estérification 








Soit la réaction Acide + Alcool => Ester + Eau 


[ester], [eau] 
[acide] [alcool] 


> A l’équilibre dynamique, la fonction x prend une valeur constante notée 
Kst(OU aa dun) appelée constante d'équilibre relative à l’estérification. 


Test. (t) = 


[ester] éq. [eau]; 


Kest. = Тед дуп. = 
[acide] em [alcool], 


C'est la loi d'action de masse relative à l'estérification 
° К ne dépend que de la température sauf pour les réactions athermiques telle 
que l'estérification et l'hydrolyse 
e K ne dépend pas de la composition initiale. 


+ 


* Soit la réaction Ester + Eau 





Acide + Alcool 
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Equilibre chimique Résumé 
> On associe la fonction des concentrations notée л et définie par льуа (t) = 
[acide], [alcool] 

[ester], [eau] 


> А l’équilibre dynamique, la fonction x prend une valeur constante notée Kia 
(OU Tea den) appelée constante d’équilibre relative à l'hydrolyse. 


[acide]; [alcool]; 


Khyd. = Téqdyn. = 
[ester]; [eau], 
Remarque : 


1 
e Kest.. Knya. = 1 — Kuya = ni ; 


est, 
e La constante d'équilibre K ne dépend pas, ni de la température (réaction 
athermique) ni de la composition initiale. 


* Conditions d'évolution spontanée : 


» Estérification : 


Soit la réaction d'estérification Acide + Alcool == = > Ester + Eau 
de constante d'équilibre K. 
On considère un mélange contenant initialement (Nac)o = nj, (nao =й, 
(0: Jo = n; et (Neau)o = DA 
n 


n4 
[ester], [eau], V Vv = N 3.14 


On calcule alors (nes Jo = VA À À = 
[acide], [alcool ^ n, n; ња, 
V V 
1" cas : m < К > la réaction directe est possible spontanément 
Acide Alcool == Ester + Eau 
t-0 n, n; n; n4 
tqaqe n -x n — X D; FX. Datz 
( 0 <x < inf (n; ; nj)) 


(пз +x).(n4 tx) _ K 


А Гед. dyn Tea =K => 
(n, -3).(n5 - X) 
ёте cas: n9» К => la réaction inverse est possible spontanément 
Acide + Alcool _ ———— Ester + Eau 
ї=0 ni йә n; n4 (mol) 
t qqe ni + X n + x n3—X 14-Х (mol) 


(О<х < inf (n3 ; nj)) 





$S. EES 


E ET EPST RE Sas SHIRE 


Equilibre chimique Résumé 


(n5 -x).(n, -x) d 


A l'éq. dyn. леа = К => 
(n, +x., +х) 


> Hydrolyse: 
Soit la réaction d'hydrolyse Ester + Eau 


de constante d'équilibre K'. 
On considère un mélange contenant initialement (n4, )о = n; , (n4,)o = M , 
(Nest.)o = ns et (Neau)o = 04. 





Acide + Alcool 




















n; 02 
On calcule alors ло _ [acide], falcoolly m MON LE I 
[es ter], [eau], n4 n4 D: Du 
V V 
1" cas : m< K’ > la réaction directe est possible spontanément 
Ester + Eau Acide + Alcool 
t-0 йз na n, йә (mol) 
t qqe N;-X  1n4-X n+x n +x (mol) 
(0«x« inf (ns ; na) ) 
A l'éq. дуд. па - K' => к e 
(п; -3).(n, -3) 
2°” cas : m > K’ = la réaction inverse est possible spontanément 
Ester + Eau Acide + Alcool 
t=0 C d ni n2 (mol) 
t qqe n+x Hatz Du X n— X (mol) 


(0 <x < Inf (ni ; n>) ) 
N, -XJ.(n5 - X 
А l'éq. dyn. t4, = К? => пи = 
(n4 ^ x).(n4 +X) 
% IV- Loi d'action de masse dans le cas général 


En phase liquide, pour toute transformation aboutissant à une température 
donnée à un équilibre du type : 


(1) 
аА+ В RC + dD 
(2) 
avec a ,b,c,et d sont les coefficients stœchiométriques et A, B, С et D 
forment une seule phase aqueuse [c] [D] 
La fonction des concentrations notée x et définie par : n(t) = [AT [BP 
t` t 
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Equilibre chimique Résumé 


A l'équilibre dynamique, la fonction л prend une valeur constante notée K (ou 
Та dun) appelée constante d’équilibre qui ne dépend que de la température. 


= Tléq.dyn. 


[C]. [DT 
[ATL BL. 


> IV- Conditions d'évolution spontanée : 
> Sin < K, la réaction directe (1) est possible spontanément. 


> Sin» К, la réaction inverse (2) est possible spontanément. 

> Si x = K, on n'observe ni la réaction directe ni la réaction inverse : la 
composition du systéme ne varie plus, on dit que le systéme a atteint un état 
d'équilibre. 





Equilibre chimique Enoncé 


V 


l- On fait réagir 1 mol d'éthanol sur 1 mol d'acide éthanoïque, à l'équilibre il 
reste 1/3 mol d'acide. 

a- Dresser le tableau descriptif d'évolution du système chimique. 

b- Calculer la constante d'équilibre de la réaction. 

c- Expliquer les expressions suivantes: *équilibre chimique — *équilibre 
dynamique 

2- On considère les systèmes chimiques suivants : 

- (S1) : formé par 1 mol d'éthanol et 2 mol d'acide éthanoique. 

- (S2) : formé par 1 mol d'éthanol, 1 mol d'acide éthanoique, 3 mol d'éthanoate 
d'éthyle et 3 mol d'eau. 

- (S3) : formé par 1 mol d'éthanol, 2 mol d'acide éthanoique, 3 mol d'éthanoate 
d'éthyle et 4 mol d'eau. 

a- Dans quel sens évolue spontanément chaque systéme ? 

b- Déterminer la composition de chaque systéme lorsque l'équilibre dynamique 
s'établit. 


V 


On étudie la réaction d'estérification de l'acide méthanoïque avec le 
propan-1- ol . Pour cela on mélange 19.2 mL d'acide avec 37,5 mL d'alcool et 
on maintient 1а température du mélange obtenu à une valeur 0 constante. 





Enoncé 


1 — Montrer que le mélange est équimolaire et que le nombre de mole de chacun 
des deux réactifs est de 0.5 mole. 


On donne : * masse volumique du propan-1-ol :800 kg .m" ; celle de l'acide 
méthanoique : 1200 kom", 

* les masses molaires atomiques : Mc = 12 g.mol'. My =1 g.mol”. 
Mo = 16 g.mol'. 

2 - Ecrire l'équation de la réaction d'estérification et donner ses caractères. 

3 — On préléve un volume V — 2 mL du mélange toutes les 5 minutes et aprés 
refroidissement on dose l'acide restant avec une solution de soude de 
concentration Cp = 1 mol.L'!. 

a — Etablir l'expression de la quantité de matière d'acide restant dans le volume 


V à un instant t en fonction de la concentration Cg et du volume Vg de soude 
versé à l'équivalence. 


b- Calculer la quantité de matiére d'acide no contenu initialement dans le volume 
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Equilibre chimique Enoncé 


V. c — Déduire l'expression de la quantité de matiére d'ester formé dans le 
volume V à un instant t en fonction de no, Cp et Vp. 


4 — Les différents dosages ont permis de tracer la courbe traduisant la variation 
du nombre de moles d'ester formé au cours du temps. 


1 f n(ester):mol 


EEN 
D 
1 t 
uu 
РРА 
(nx 
Sek 
~+--t 
Y H 
Sie 
D 
$ ` ar 
ac 
И 
, r 
t 
ПИЖ 
ind LEE 
? 
E. 
' 
4. 4 
i 








0,898- 





min) 


0 10 20 30 40 50 60 70 


a — Donner l'expression de la vitesse instantanée de la réaction à un instant t 
donné puis calculer sa valeur aux deux instants t, = 10 min. et tj = 30 min. 

b — Justifier l'évolution de cette vitesse entre les instants t; ett. 

5 — a- Dresser le tableau d'évolution. 

b- Déterminer la composition du mélange à un instant t > 50 min... 

c - Définir et calculer la constante d'équilibre K de la réaction d'estérification 
étudiée. 

d - Exprimer K en fonction du taux d'avancement final 


V 


On fait agir à l'origine des temps, une quantité de méthanoate d'éthyle (ester de 
formule HCOO-CH.-CH;) de masse m, avec une quantité d'eau de masse m». 
1° a- Ecrire l'équation de l'hydrolyse de l'ester. Indiquer deux méthodes 
permettant d'accélérer cette réaction. 

b- préciser les caractéres de cette réaction 
2°/La courbe de la figure ci dessous représente les variations du nombre de mol 
d'ester ng restant dans le mélange en fonction du temps. Sachant que le mélange 
initial d'ester et d'eau est équimolaire. 
a- Déterminer la composition molaire du mélange initial 
b- Calculer m; et m, . 
c- Déterminer la composition du mélange à l'équilibre dynamique 
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d- Expliquer ce qui se passe à l'échelle microscopique, une fois l'équilibre 
dynamique est établi. 


On donne: C = 12g.mol! , O = 16g тої! ; H =1 g.mol” 


Ces (mol) 
















0 2 4 6 8 > 





On donne les masses molaires atomiques en g.mol ! . H= 1 ; C=12 ; О =16. 
On réalise un mélange renfermant 9,2 g d'acide méthanoïque (HCOOH) et 9,2 g 
d'éthanol (CH; OH) avec quelques gouttes d'acide sulfurique. 

1?) a – Ecrire l'équation de la réaction qui se produit. 

b — Montrer que le mélange initial est équimolaire. 

2?) -On répartit ce mélange en différents échantillons de volume V chacun, qui 
sont placés à [a date t=0 dans un bain — marie à 100?C. A différentes dates, on 
dose l'acide restant dans chaque échantillon par une solution de soude de 
concentration molaire Cg = 0,5 mol. L. 

a — Dresser le tableau d'évolution de la réaction d'estérification. 

b — Exprimer l'avancement x de la réaction en fonction de Cg, Vp et n, (n, étant 
le nombre de mole d'acide initial dans le volume V d'un échantillon). 


c — Montrer que le taux d'avancement de la réaction à une date t s'écrit : 
__n,-0,5 V, 
n, | 
d — La courbe ci-contre représente la variation du taux d'avancement de la 
réaction en fonction du volume Vg de soude ajouté à l'échantillon. 


d, : Déduire de Ía courbe et de la relation de la question (2-с) la valeur de n,. 
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d; : Sur quel caractère de la réaction nous renseigne la courbe ? Justifier. 
t 
d 


0,66 





Ms (ml) 





0 132 10 40 


3?) a — Enoncer la loi d'action de masse. 

b — Lorsque l'équilibre dynamique est atteint 

Vg = 13,2 mL. 

Déterminer alors la composition du mélange dans chaque échantillon. 

c — En déduire la constante d'équilibre de la réaction. 

4 °) A l'équilibre on ajoute dans l’un des tubes 10? mol acide, 10? mol d'alcool, 
10? mol eau et 10? mol d'ester. 

a — Montrer que le systéme n'est plus en équilibre et préciser son sens 
d'évolution. 

b — Déterminer la composition molaire du mélange lorsque de nouveau 
l'équilibre s'établit. 


Wi 


On fait agir 3,7 g d'alcool С.Н, OH sur 2,3 g d'acide méthanoique HCOOH 


On obtient à l'équilibre 3.06 g d'ester. 

1/ Déterminer la formule brute de l'alcool sachant que le mélange initial est 
équimolaire. 

2/ Trouver la classe de l'alcool, sa formule semi développée et son nom ; sachant 
que le rendement de la réaction est 67% si l'alcool est primaire, 60% si l'alcool 
est secondaire et 5% si l'alcool est tertiaire. 

3/ Ecrire en formule semi- développées l'équation de la réaction. 

4/ Calculer la constante d'équilibre K. 

5/ On ajoute au mélange obtenu à l'équilibre 6.9 g d'acide méthanoique. On 
suppose que le volume du milieu réactionnel reste inchangé. 

a- Comment évolue le systéme ? 

b- Déterminer la composition du mélange quand l'équilibre s'établit de nouveau. 
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V 


Données : - Masses molaires atomiques (g.mol”) : H=1 ; C=12 ; O =16. 

- Masse volumique du propan-1-ol : p = 0,8 g.cm”. 
On étudie la cinétique de formation d'un ester à partir d'acide éthanoïque et de 
propan-1-ol. On maintient à la température constante o =40°С, sept 
erlenmeyers numérotés 1,2, 3... 7 contenant chacun un mélange de 0,5 mol 
d'acide éthanoique et de 0,5 mol de propan-1-ol. Ces tubes sont tous préparés à 
l'instant t=0 et on dose toutes les heures l'acide restant dans le mélange. 


Iiquilibre chimique Enoncé 





| -a- En utilisant les formules semi développées, écrire l'équation de la réaction 
d'estérification et nommer l'ester formé. 

b- On dispose d'un flacon de propan-1-ol pur. Calculer le volume de cet alcool 
qu'on doit verser dans chacun des sept erlenmeyers ? 

c- Dresser le tableau d'évolution de ce systéme. 

d- Exprimer la quantité de matiére d'ester formé dans un erlenmeyer à une date t 
cn fonction de la quantité de matiére d'acide restant. 

2- Le dosage de l'acide restant se fait avec une solution de soude de concentration 
Св= 5 mol.L ” 

a- A la date t; = 10min, on dose le contenu de l'erlenmeyer n? 1, le volume de 
soude utilisé pour atteindre l'équivalence est V, = 56,8 mL . Calculer le nombre 
de moles d'ester formé à la date t, considérée. 

b- Le titrage des solutions contenues dans les sept erlenmeyers a permis de tracer 
la courbe ci-dessous: 

bı- Dégager les caractères de l’estérification que l'on peut déduire de la courbe. 

b, — Calculer le taux ` 
d'avancement final de 
cette réaction et 
retrouver l'un de ses 
caracteres cité dans la 
question précédente. 

3- a- Exprimer la 

fonction z des 
concentrations relative à 
la réaction étudiée. 
Calculer sa valeur à la 
date t. 
b- b,- Calculer la valeur 
de cette fonction à la 
date t” = 50 min. Que 
représente cette valeur 
pour le systéme étudié ? 
b, - Cette valeur sera-t-elle modifiée si on élève.la température à e; = 100°C 

.Justifier. 


n(acide):mol 
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4- A la date t’, on ajoute dans l'un des erlenmeyers restants. 

0,2 mol d'eau et 0,03mol d'alcool. 

a- Calculer la nouvelle valeur de z. 

b- Prévoir dans quel sens le systéme évolue spontanément 

c- Déterminer la composition du mélange au nouvel état d'équilibre. 


V 


À température constante, on mélange un volume V, = 80mL d'une solution 
aqueuse de thiocyanate de potassium(K" + SCN) de concentration molaire C, = 
3.102 mol... ' avec un volume У, = 80mL d'une solution de chlorure de fer III 
( Ee" + 3CI ) de concentration molaire C; = 2.10? mol.L'! . 
Le mélange prend une couleur rouge sang düe à la formation d'ions 
thiocyanatofer III Fe(SCN)"*. 
L'équation de la réaction chimique qui a lieu : 
Fe" + 8СМ E=  Fe(SCN)* 

1?) a- Déterminer la quantité de matiére initiale de chaque réactif. 
b- Dresser le tableau d'évolution descriptif 
c- Montrer que Fe est le réactif limitant et déduire X max. 
2°) Sachant que l'avancement final de la réaction étudiée vaut x; = 1,11 10 *mol, 
a- Calculer le taux d'avancement т; et en déduire que la réaction est limitée. 
b- Calculer la constante d'équilibre K relative à la réaction étudiée. 
3?) On ajoute au mélange obtenu 20 mL d'une solution de chlorure de fer III 
10?M. 
a- Trouver le sens possible spontanément 
b- Déterminer la composition du systéme lorsque l'équilibre s'établit de 
nouveau 
c- Préciser si la couleur rouge sang est plus foncée ou bien moins foncée que 
précédemment. 

Justifier la réponse. 


On introduit dans un ballon 12,0 g d'acide éthanoique, 23,0 g d'éthanol et 5 
gouttes d'une solution d'acide sulfurique. On chauffe le mélange pendant 30 
minutes. Aprés cette durée,on refroidit le mélange, puis, on dose les acides 
présents par une solution de soude de concentration C = 1,5 moll en présence 
de phénophtaléine. Pour obtenir l’équivalence, il Faut verser un volume V = 18,7 
mL de soude. Un dosage préalable montre que 5 gouttes de la solution d'acide 
sulfurique sont neutralisées par un volume V, = 1,35 mL de soude 1 ,5 M 

I- a) Pour quelle raison a-t-on chauffé le mélange réactionnel ? 

b) Pour quelle raison a-t-on refroidi le mélange avant de procéder au dosage par 
la soude? 
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2-a) Dresser le tableau descriptif d'évolution du systéme. 

b) Calculer le taux d'avancement de la réaction à la date t = 30 min. 

C) Sachant que le taux d'avancement final de cette réaction vaut 0.87, le systéme 
considéré est-il en état d'équilibre à la date t = 30 mm? 

3- Déterminer la composition du mélange à la date t = 30 min. 


V 


l-Dans une première expérience, on 
réalise la réaction d'estérification d'un 
alcool A par un acide carboxylique B 
dans une série de tubes à essai 
numérotés de (1) à (10). On introduit 
dans chaque tube 0,090 mol de A et 
0,048 mol de B. A une date t = 0, les 
tubes à essai sont placés dans un bain 
marie porté à 80°C. 

A des instants de dates t , chacun des 
tubes subit l'opération suivante : on 
retire le tube du bain marie, on le met 
dans un bain de glace puis on dose 
l'acide restant par une solution de soude 
en présence de phénophtaléine. Les шша жиш 
dosages effectués à ces différentes dates, ATE 
ont permis de tracer la courbe de la 
figure 1. 

a) Quelle précaution doit-on faire avant 
de placer les tubes dans le bain marie? 

b) Pourquoi a-t-on trempé les tubes à 
essai dans un bain d'eau glacée avant de 
commencer le dosage ? 

c) Montrer que le graphe tracé met en évidence deux caractéres de 
cette réaction qu'on citera. IE 

d) Déterminer la composition du mélange réactionnel à l'équilibre dynamique. 

e) Définir la vitesse instantanée v(t) de la 
réaction qui s'est produite. 

Calculer sa valeur à l'instant de date t — 20 
min. 2-On réalise une deuxiéme expérience b 
dans les mêmes conditions initiales que 
précédemment mais à une température 
inférieure à 80?C. Les graphes n(ester) formé — 
f(t) correspondants aux deux expériences sont 
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reproduits surla figure 2. Identifier la courbe correspondant à chaque 
expérience. 


A l'origine des dates (t = 0), on mélange trois moles d’éthanol CH3CH;-OH et 
deux moles d'acide éthanoique CH;CO:H en présence de quelques gouttes 
d'acide sulfurique comme catalyseur. A chaque instant, on détermine la quantité 
de matiére d'acide éthanoique restant dans le mélange. On trace ensuite la 
courbe qui donne la variation de l'avancement de la réaction au cours du temps 
(voir figure 3). 

]/ Ecrire l'équation chimique de la réaction qui se produit. 

2/ Préciser les caractéres de cette réaction. - 

3/ Donner l'expression de la loi d'action de masse pour cette 
réaction sachant que tous les constituants sont dans une méme 

phase. 

4/ Dresser le tableau descriptif d'évolution du systéme. 

5/ Déterminer la composition du mélange à l'équilibre chimique sachant que la 
constante d'équilibre est égale à 4. 

6/ Préciser les valeurs de a et b. 

7/ Calculer le taux d'avancement final de cette réaction à l'équilibre chimique. 
La réaction étudiée est-elle totale ou limitée ? 

8/On considére un systéme contenant à l'état initial 0,06 mol d'éthanol, 4,06 mol 
d'acide éthanoique, 0,95 mol de l'ester correspondant et 1,45 mol d'eau. 

a) Quelle est la réaction possible spontanément dans ce systéme? 

b) Donner la nouvelle composition du systéme à l'équilibre dynamique. 


V 


A la date t = 0, neufs erlenmeyers, contenant chacun 0,06 mol de butan-1-ol 
CH;-CH;-CHo;-CH;OH et 0,06 mol d'acide éthanoïque CH4COOH et 
surmontés chacun d'un tube capillaire , sont placés dans un bain-marie 
maintenu à une température constante et égale à 80?C selon le schéma de la 
figure-1 . 
tube capillaire 







: bain-marie 
= mur ER a 


La réaction qui se produit a pour équation : 
СНзСООН + CH;-CH;-CH;-CH;OH-————-CH3;COO-CH;-CH;-CH; + H,O 


34 


Equilibre chimique Enoncé 


À chaque heure, on retire un 
erlenmeyer du bain-marie dans 
l'ordre de 1 à 8. On ajoute de 
l'eau glacée pour bloquer 
l'évolution de la réaction, puis on 
dose la quantité d'acide restant 0,03 
avec une solution de soude. 

Ceci permet de tracer la courbe 
de variation du nombre de moles 
d'ester formé au cours du temps 
n(ester) = f(t) représentée sur la 
figure-2. 

1?) A la température du milieu 
réactionnel, il se forme des 0 
vapeurs qui peuvent créer une 
surpression à l'intérieur de l'erlenmeyer. 
C'est pour cette raison qu'on ne le bouche pas et on le surmonte d'un tube 
capillaire dont l'un des róles est de laisser le mélange réactionnel au contact de 
l'air libre afin d'éviter tout risque d'expérimentation. 

Le second róle du tube capillaire est-il : 

- de condenser les vapeurs d'ester formées et d'empêcher que l'un des 
constituants du mélange réactionnel ne s'échappe ? 

- ou de rendre la réaction totale ? 

2°) Définir la vitesse de la réaction et déterminer sa valeur à l'instant de date 
ti = 2h. 

3°) a) Comparer la composition du mélange réactionnel aux instants de dates t; = 
7h et Le = 8h. 

Sachant que la réaction d'estérification est lente, limitée et athermique, laquelle 
ou lesquelles parmi ces trois caractéristiques sont confirmées par cette 
comparaison ? Justifier votre réponse. 

b) En déduire que la constante d'équilibre à 80°C associée à la réaction 
d'estérification étudiée est К = 4. 

Préciser, en le justifiant, si à 20°С la valeur de K serait supérieure, égale ou 
inférieure à 4. 

4°) L'erlenmeyer n?2 - bis est retiré du bain-marie à l'instant de date t, = 2h sans 
ajout d'eau glacée. 

Il contient 0,03 mol d'acide; 0,03 mol d'alcool, 0,03 mol d'ester et 0,03 mol 
d'eau. 

a) Pour que les quantités d'alcool, d'acide et d'ester restent inchangées et 
égales respectivement 

à 0,03 mol à partir de la date t; = 2h, préciser, en le justifiant, si à cette date 
l'on doit : 

- ajouter un volume d'eau portée à 80?C. 

-ou extraire, par un moyen approprié,une partie de l'eau formée au 
cours de la réaction d'estérification . 







п (еѕїег)(еп mol) ` „* 
0,04 


SW OM "P 36 dp Mp on 


0,017 


2 7 8 
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b) Déterminer alors le volume d'eau qu'il faudrait ajouter ou extraire de 
l'erlenmeyer n°2- bis instantanément à la date t; = 2h. | 
On donne : masse volumique de l'eau = 1g.cm ; masse molaire moléculaire de 
l'eau = 18g.mol '. 


x 


1°) a) On mélange deux moles de butan-1-ol et trois moles d'acide éthanoique. 
Le nombre de moles d'ester obtenu à l'équilibre est 1,57. En déduire la 
constante d'équilibre. 

b)Que deviendra la composition du mélange final à l'équilibre si on 
part d'un mélange initial mole à mole ? 

2°) On mélange une mole de butan-1-ol avec deux moles d'acide éthanoïque. 

Au bout d'un temps t;, la somme des nombres de moles de l'alcool et de l'acide 
existant en solution est 1,50 mol. 

a) Déterminer la composition molaire du mélange à l'instant t,. 

b) Cette composition obtenue à l'instant t; subira-t-elle un changement ? Si oui 
préciser, en le justifiant dans quel sens. 


N/ 


On prépare comme suit deux mélanges que l'on place dans deux ampoules A et 
B. 
— L'ampoule A contient ` 0,30 mole d'un acide carboxylique et 0,30 mole d'un 
monoalcool R-OH. 
— L'ampoule B contient : 0,60 mole de la méme acide et 0,30 mole du méme 
alcool. 
On scelle les ampoules et on les place dans une étuve à 800° C pendant un 
temps qui permet d'atteindre les états d'équilibre dans les deux ampoules. 
(D Si la réaction d'estérification était totale, combien obtiendrait-on de moles 
d'ester dans chacune des deux ampoules ? 
@ En est-il réellement ainsi ? Justifier la réponse. 
@ Dans quelle ampoule devrait-on avoir le plus d'ester ? 
€& On dose àl'aide d'une solution de soude l'acide restant dans chacune des 
ampoules A et B. 

Le nombre de moles d'acide trouvé est respectivement na = 0,10 mol et ng = 
0,34 mol. 

Quelle est la composition du mélange avant le dosage dans chaque 
ampoule ? En déduire la limite  d'estérification dans chaque cas en 
pourcentage d'alcool estérifié. 
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С›Н»5 


On dissout une mole d'éthanoate d'éthyle dans une fiole jaugée d'un litre en 
ajoutant de l'eau pure jusqu'au trait de jauge. 

1°) Expliquer pourquoi , au cours de cette préparation , la fiole doit être 
maintenue dans un bain d'eau glacée. 

2?) A une date t — 0, la fiole contenant le mélange réactionnel est placée dans un 
bain-marie porté à 60°С. 

a) Ecrire l'équation de la réaction chimique relative à l'hydrolyse de l'éthanoate 
d'éthyle. 

b) A différentes dates t , on préléve à chaque fois 10 mL du contenu de la fiole 
dans un tube а essai que l'on place dans un bain d'eau glacée. On dose 
ensuite l'acide formé avec une solution d'hydroxyde de sodium de 
concentration C, en présence de phénophtaléine. 

Ecrire l'équation de la réaction chimique qui a lieu au cours de ce dosage. 

3?) A partir d'une date t;, tous les prélévements effectués et dosés ont montré 
que la quantité d'acide formée reste inchangée. 

a) Donner l'expression de la vitesse instantanée v(t) de la réaction d'hydrolyse à 
un instant quelconque t en fonction du nombre de mole d'éthanoate d'éthyle 
n(t) n'ayant pas encore été hydrolysé à cet 1nstant . 

b) Calculer sa valeur à un instant t> t; . | 

4°) a) Citer deux méthodes permettant d'atteindre cette valeur de la vitesse v(t) 
à une date t <t. 

b) Préciser, en le justifiant, si pour chaque méthode la quantité d'acide formée 
augmente, diminue ou reste constante. 


V 


On se propose d'étudier la cinétique chimique de la réaction d'estérification 
entre 1,5.10? mol d'acide éthanoïque pur et 1,5.107^ mol de d'éthanol pur à 
une certaine température. A l'aide d'un protocole expérimental approprié , 
on détermine la quantité d'ester formé Nester à des instants différents . Ceci 
permet de tracer la courbe d'estérification portée sur la figure ci-dessous. 
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A nester (mol) 
Ee 
C 
A 
| t (min) 
A 10 20 30 40 50 ^0 70 


f 


1°) Ecrire l'équation de cette réaction d'estérification. Quelles sont ses 


caractéristiques ? 
2°) Citer deux moyens permettant d'augmenter la vitesse de cette réaction. 


3°) a) Utiliser la courbe d’estérification portée sur la figure ci-dessus pour 
déterminer les valeurs des vitesses de la réaction aux instants t, = 10 min et 


t = 20 min. 


b) Déduire de quelle manière évolue cette vitesse au cours du temps ? 


Préciser la cause qui conduit à ce type d'évolution. 
4?) Déterminer la constante d'équilibre de cette réaction d'estérification. 


N ue 2002) 


On étudie la cinétique de laréaction d'estérification du méthanol de 
formule semi-développée O 
Ai 
CH; – OH par l'acide éthanoïque CH3 ci 
OH 


Pour cela, on dispose de 11 tubes à essai, et on réalise dans chacun de ces tubes, 
à l'instant t = 0, un mélange contenant по mole d'acide éthanoique et ny mole de 
butan- 1-ol auxquelles on ajoute deux gouttes d'acide sulfurique concentré. 
On place immédiatement les tubes dans un bain-marie maintenu à une 
température de 60°С. Toutes les cinq minutes, on verse del'eau glacée dans 
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l'un des tubes et on dosel'acide restant à l'aide d'une solution d'hydroxyde de 
sodium de concentration connue. Ceci permet de tracer la courbe donnant 

les variations du nombre de moles d'ester formé ng(t) en fonction de t et 
correspondant à la figure ci-dessous. 


n. (t) (en mol.) 


PA 


0,1 


0 10 


kA 
e 


30 t (en minutes) 


1?) Quels sont les effets des actes suivants : 

- l'utilisation de l'acide sulfurique concentré ? 

- l'ajout d'eau glacée avant le dosage ? 

2?) Lorsque l'équilibre dynamique est atteint, la quantité d'alcool estérifié est 


( Eno ) mole. 


A partir de la courbe ng (t), déduire la valeur de по et celle de la constante 
d'équilibre K. 

3?) Définir la vitesse de la réaction. Déterminer sa valeur en t; = 20 minutes. 

4°) L'expérience précédente est refaite dans les mêmes conditions 
expérimentales, mais à 80° C. 

Tracer approximativement la nouvelle allure de la courbe ng(t) sur le méme 
graphique de la figure 


E (Bac 2003) 


L'hydrolyse de l'éthanoate d'éthyle donne de l'acide éthanoique et l'éthanol, 
selon l'équation : 


O 
Ly 
CH; —C mor = vu => CS c eng or 


No — CH: — СНз OH 


1°) Donner deux caractéristiques de cette réaction. 


39 


Equilibre chimique Enoncé 


2°) A l'instant t = Os, on réalise un mélange formé de 0,24 mole d'éthanoate 
d'éthyle et de 0,60 mole d'eau que l'on maintient à une température constante et 
égale à 70?C. 

L'équilibre chimique est atteint au bout d'une durée to. 

Déterminer la composition du mélange obtenu au bout de la durée t, 
sachant que la constante d'équilibre de la réaction d'hydrolyse considérée est 
K =0,25 . 

3°) Citer, en justifiant votre choix, deux procédés expérimentaux permettant 
d'atteindre le même état d'équilibre précédent au bout d'une durée t, inférieure à 
to. 


NY ns 2006) 


On prépare un mélange équimolaire d'un alcool(A) et d'un acide (В). 

De la préparation réalisée, on prélève 5 volumes égaux contenant 
chacun no=0,05 mol de (A) et ns 70,05 mol de (B) et on les verse dans des 
tubes à essais numérotés de 1 à 5. On ajoute au contenu de chacun des tubes 
quelques gouttes d'acide sulfurique concentré. On munit chaque tube 
d'un réfrigérant (tube effilé) et on les plonge tous, à l'instant t = 0, dans un bain 
marie bouillant. 

A des dates successives t, on sort un des tubes chauffés, numérotés de 1 à 4 , et 
on verse immédiatement son contenu dans un erlenmeyer de 50 mL contenant 
initialement 10 mL d'eau glacée . 

On dose, à chaque fois, l'acide restant dans chacun des tubes, par une solution 
aqueuse d'hydroxyde de sodium (NaOH) de concentration molaire C = 2 moll 
On obtient les résultats consignés dans le tableau ci-contre, dans lequel on 
désigne par V le volume de la solution aqueuse d'hydroxyde de sodium versé à 
l'équivalence. 





1°) a) En supposant que la quantité d'acide sulfurique ajoutée est 
négligeable devant celle de l'acide organique , montrer que le nombre ng de 
moles d'ester formées jusqu'à la date t s'écrit : 

ПЕ = No — С.У. 
b) € Déterminer les valeurs de ng obtenues respectivement aux dates 
20 min, 50 min, 80 min et 90 min. 
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Q Parmi les valeurs trouvées, préciser celles qui correspondent à 
l'équilibre. Justifier la réponse. 
2?) Déterminer la constante d'équilibre K de cette réaction d'estérification. 
39) A l'instant t = 100 min , оп ajoute une quantité d'eau , prise à le 
température du mélange réactionnel , au contenu du tube n?5 . Préciser en le 
justifiant, le sens dans lequel va évoluer le système. 
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Corrigé 


< 


]- a- 


Equation de la réaction CHCOOH + CH4-CH;-OH <> CH;- Ç +H,0 1 

No- С.Н, f 

Etat du Avancement Ilacide Nalcool Mester Meau 4 
systéme x (mol) 


initial | _ 0 — | Imo | imi | 0 | 0 
[intermédiaire | — x | E] 


] — Xf — 3 








Xç. Xç 
e [ester], [eau]. _ VM 
"s [acide], [alcool]. 1-х, 1-х, 
V V 
2 2,2 
SEG RE: E: =A 
2 
(1-х,) H X E 
3 3 


c- * Equilibre chimique 

Un systéme chimique est en état d'équilibre lorsque sa composition demeure 
constante au cours du temps et les produits et les réactifs coexistent. 

* Equilibre dynamique : 

L'équilibre chimique est dit dynamique lorsqu'à l'échelle microscopique les 
deux réactions inverses continuent à se produire avec deux vitesses égales pour 
que leurs effets se composent. 


a- Pour prévoir le sens possible spontanément il faut calculer la valeur de la 
fonction z des concentrations et la comparer à celle de K. 


П ester X П сац 
[ester |[eau | ү `V 
[acide |[ alcool] Dicool y Placide 
V V 
=> D ester X Dau 
П alcool X IL acide 
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e Pour le système (Si) : 

Ilutcool — I mol s Macide — 2 mol » Nester " Neau — 0 

> IL = 0x0 
2х1 

Il, < K => le système (Si) évolue dans le sens direct : sens de l'estérification. 

e Pour le système (S2) 

l'alcool — ] mol ‚ Dacide — 2 mol 

Noster = Dea; = 3 mol 

|. 3x3 


=> LL. = 


-0 








rr da 9 > K => le système (S2) évolue dans le sens inverse : sens de 
X 


l'hydrolyse. 
e Pour le système (5з) 
|| 3x4 

сохі 

b- Composition du mélange lorsque l'équilibre dynamique s'établit 

e Pour le système (S1) 

Ethanol + acide éthanoique «= éthanoate d'éthyle + eau 

t-0 ] 2 0 0 

teq (1 = Xf) (2 ww X) Xf Xf 


[alcool], [acide], (1-х,)(2-х,)_ 
=>хг=4(1—х)(2-х) 
=>3хе—12х{+8=0 





= 6 > K = (S) évolue dans le sens direct : sens de l'hydrolyse. 


=A Хр 0,845 mol 
X2f — 3,15 mol 


et puisque постау > 0 Et acide) > Ü 
<=>] 1- x> 0 
2 — Xç > 0 
=> x;«letx;«2 = хұ= 0,845 mol 
Nester = Negu = 0,845 mol 
Composition du systéme Dade = 2 — x = 1,155 mol 


Nalcool — 1 — X = 0.155 mol 
e Pour le systéme (S;) 


1 
acide + alcool ==” езїег + еап 
{=0 1 1 3 3 
t 


éq (+x) (1+хд (3 — xj (3 — xs) 
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A l'équilibre dynamique 


_ (3-x,) 
(1+ x, y 
— DR ;carxe<3 
<=> 25560 => 3 - х= (1 +xğ x2 





+X É 
1 
=> X ç => mol 
3 
Composition du système 
4 
Neste = Dean =` 3 — Xf = 3 mol 
_ Se 8 
Dacidd Maro = 1 + Xr 3 mol 


° Pour le système ($3) 


acide + alcool = > ester + eau 


t=0 2 I 3 4 
leq (2+xr (l*xg) (3-х)  (4-x) 
A l'équilibre dynamique 


(1+ x, ) X (27x, ) 
=> (3-х) (4-х)=4(2+х)(1+х) 
=> 3x? + 19x —4 = 0 

A = b? - 4ac = 192 + 4x4x3 = 40 


— 


VA = 20,22 
=> xf = аА rejeter 
Xç = — = 0,203 mol 


Composition du systéme 
Nester = 3 — 0,203 = 2,797 mol 
Dean = 4 -— 0,203 = 3,797 mol 
Iaicooi ^ 2 + 0,203 = 2,203 mol 
Dade = Ï + 0,203 = 1,203 mol 


V 


l- Soit noacig = le nombre de mole initiale d'acide 
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N G{acide) — = = p zx X b ge 
ud acide 
Macide = masse molaire de l'acide méthanoique 
= М(сн,о,) = Mc + 2Mo us 2Mg 


= 12 + 2x16 + 2 = 46 g.mol 
_ 1200 x 192 .10 Š 





acide) ~ 16 103 = 0,5 mol 
n k=: M соо = P alcool X ЛАР 
O(alcool) 
M.A M alcool 
Mpropanol) = М (сно) = 3Mc T 8Мн t Mo 
=3x12 +8 + 16 
= 60 g.mol” 
800 x 37,5 10" 
- n = — T R = 0,5 mol 
O(alcool) 60 | 10? 
25 
P P 
HC. + CH. CH-—-CH,— OH < H-C + H,O 
OH O - CH, - CH, CH. 
Acide propa-1-ol méthanoate 
méthanoique de propyle 


e Caractères de l'estérification 

La réaction d'estérification est : 

" [ente 

"^ Limitée 

" Athermique 

3- a- Acide + alcool <= B >P ester + eau 

t=0 Dn По 0 0 

ї No — X Dn — X X X 

йо = le nombre de mole dans le volume V = 2mL 

no — x = le nombre de mole d'acide restant dans V = 2mL à l'instant t. 
A l'équivalence Tlacide restant — soude ajoutée 

Daciderestan = Cp Vp avec Vg : volume de soude ajoutée à l'équivalence. 
b- Le volume total du mélange contient 0,5 mol d'acide 

V iotal 7. V acide i V atcoo! Sg 19:2 + 37,5 == 56,7 ml 

Le volume V = 2ml contient no 

_ V x06, 2 


= x 0,5 = 1,764 10*mol 
Moi 56,7 


с- no — X = Cp Vp 


=> х= 7 Do — CVn | 


no 
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4- a- v= a X = l'avancement de la réaction 

et x = le nombre mole d'ester formé. 

x ——» mol 

v =» mol.min'! 
- Га valeur de la vitesse est égale à la valeur de la pente de la tangente à la 

courbe au point d'abscisse la date t considérée. 
- Аї= 10 тіп 

= la valeur de la pente de la tangente (T1). 
_ ny-n, _ 09.107- 0,55 .10° 
ty- t, 10-0 

- At-20min 

Уз = la valeur de la pente de la tangente (T>). 
np-nc _ (1,1-0,95) .10* 


= 7,5 .10? moLmin" 
tp“ tc 20 - 0 
1 (f n(ester):mol 


t ' 
E J 
- b. Ac 
р 
H Li 
- à er dp 
n Li 
ï t 
Ба ÉS eben 
1 т 
H t 
s< Ss. ET EE 
t H 
DH J 
= m "wm - 
NET 
$ ut 
78] 


"I MER 
4 r 
Pod 

екл 
' Й 

4 

y^ = 
i L 

£ 

ï [А 

(€ 
4 H 
` 1 

~ + 

œ do md 

' 
! ï 
— 
i» : 
t 
4 
1 
ï 


= 3,5 10^ mol.min ` 















0,4 


-4--4- 


O 10 20 30 40 50 60 70 (тїп) 
b-t, >t et v> < v) 

La vitesse de la réaction diminue au cours du temps. 

Cette diminution est due à la diminution de la concentration des réactifs. 
5- a- 


Equation de la réaction Alcool + Acide «— ester + eau 
Etat du Avancement Dacide Пасо] Dester 
systéme x (mol) 
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Avec xç= 1,176 10? mol ; (d'après la courbe) dans le volume V = 2mL 
xr = dans le mélange de volume Viota = 56,7 mL 


-2 
— y 56,7 = 0,3339 mol 
b- t > 50 min, le systéme est dans un état d'équilibre dynamique. 
Composition du mélange. 
Nester ^ Поли = Xf = 0,3339 mol 
Dalcoo! — acide — 0,5 - Xf ^ 0,5 Se 0,3339 = 0,166 mol 
c- La constant d'équilibre K est la valeur de la fonction II des concentrations à 
l'équilibre dynamique. 
[ester], [eau k. 


“a [acide] [alcool] 


éq éq 


K= IÏ 


n n 


ester eau 
L V V == D... e À П ou 
П alcool x N acide n ІХ n 


V V 
_ 0,3339 х 0,3339 
0,166 x 0,166 
d- Le taux d'avancement final т; 


X 
cue à 
To s 


alcoo acide 


= 4,04 


— :——-——-——.-- ` —nL  ——- 


V 


l- a- 
7. О p, 
H-C +H,O => HC + CH3-CH,- OH 
O- CH, -CH, - CH, OH 
Méthanoate eau acide éthanol 
d'éthyle méthanoique 


b- C'est une réaction : lente — limitée — athermique 
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2- a- No(ester) — 2 mol 
Do(eau) — 2 mol 
По(а]соо!) = 0 mol 
No(acide) = 0 mol 


m 
b-n...==2 =>|m, =n. x M 
(eau) 2 0 H,O 
| Mao 
=> m -2x QMy- Mo) =2 x 18 = 36 g 


m 
= 1 = M 
П (ester) M SS m, =n X M 


ester 


IM se М(сун,о,) = 3x Mc t6x Muy +2 Mo 


= 74 g.mol' 
=> mi =2 x 74 = 148g 


C- ester + eau <——— alcool + acide 
t-0 2 2 0 0 
taq 2— Xf 2 — Xf Xf Xf 


N(ester)f = 2 — Xr = 1,34 mol => x£= 2 — 1,34 = 0,66 mol 
Composition ` Nest = n, = 1,34 mol 
Na = Nac = Xç = 0,66 mol 
d- Les 2 réactions inverses continuent à se produire avec 2 vitesses égales et 
leurs effets se compensent. 


N/ 














l- a- 
Z9 Z 
HC + СН;-СН,-ОН <= >> H -C + HO 
OH O - CH, - CH, 
b- n, = а= 0,2 то] 
M, 46 
n, = Die. 0,2 mol 
M, 46 
2- a- acide + alcool z= =P ester + eau 
t=0 0,2 0,2 0 0 
t 0,2 -x 0,2 — x x X 
teq 0,2 — Xr 0,2 — xr Xf Xç 


b- No — X =C pV => X = no — Cy Vp 
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Ж т=^ _ M, - 0,5V, 
no no 
d de c = 2e 41 => m= 002 mol 
Do N, I 
P= La pente de la drotte 
P = -25 = - 22 
no 


dz- т= 0,66 => 1; < Ï => caractère limitée 
3- a- Loi d'action de masse: A l'équilibre dynamique, la fonction л des 
concentration prend une valeur constante notée K. appelée constante d'équilibre 
qui ne dépend de la température. 
b- x = 0,02 — СвУв = 0,02 — 0,5 .13,2 .107 = 13,4 10” mol 
Composition | nest = ng, = 13,4 10? mol 
nu = Nacide = 0,02 — 13,4 10° = 6,66 10? mol 
_ [est][eau] | 13,4x13,4 _ 


RENE" 104 
[acide|[al|  6,66x6,66 


4- a- acide + alcool = = P> ester + eau 
t = 0 (6,66.103+107) (6,66.10°+10°) (13,4.10°+10°) (13,4.107-10?) 


= 5 5 = 3,59 < K = Le sens 1 est possible spontanément. 
7,66 x 7,66 
2 
14,4.10 +x -3 
pz 0144102 x) 14410? «x... 0396 10° mol 


(16610? -x) 766.107 -x 


=> Nest = Negu = 14,4 10° + 0,306 .10? = 14,706 .10 mol 
Пы] = Nacide = 7,66 10° =x = 7,354 10? mol 


| Ilalcool — 347 B 5 Macide — 2,3 g 


l- n =n = Macide — Mie = EN 
al acide M de M C +2М„ +2M 12+2+32 
— 0,05 mol 
D. — E ‚Моо = 12n + 2n +2 + 16 = 14а + 18 
М alcool 
PE — = 0,05 mol 
14п+8 
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=> 3,7 = (14n + 8) x 0,05 = 0,7n + 0,9 








252 SN w 

=> La formule brute de l'alcool est CH: — OH soit СН О 
2- Alcool + acide ester + eau 

t=0 0,05 0,05 0 0 

teq 0,05 — Xf 0,05 — Xf Xf Xf 

Xt B D ester Ce M. 

Mister = Мон о, = 5Mc + 10Mx + ZMo 


= (5x12) + 10 + (2x6) = 103 g.mol” 





_ 3,06 _ 
X = TE 0,03 mol. 
Le rendement en pourcentage est x, = "t x100 
Or Xmax ^ 0,05 mol 
=> p => x 100 = 60% 
P 0,05 ° 
Donc l'alcool est secondaire 
Son formule semi-développée est : 
CH; - CH — CH, — CH; 
OH 
Son nom est le butan-2-ol 
3: 
O O 
Z Z 
HC + CH, - CH-CR, - CH, WIE H = + H,O 
OH OH `O-CH-CH, -CH, 
CH, 
Xç Ze 
mm lesterlleau] ` PIE 
[acide|[alcool] ` 0,05 -x, 0,05 - x, 
V V 
2 
= X _ _ (003) ` = 2 25 
2 2 ? 
(0, 05 — Xe) (0, 05— 0,03) 
K = 2,25 
5- a- alcool + acide ———P ester + eau 
t = 0 0.02 0.02 (0.03 + n) 0.03 


n est le nombre de mole d'ester contenue dans 6,9g d'ester. 
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NE = 3,5 10? mol 
Ms 102 

A t” =O Nester = 0,03 + 3,5 107 = 6,5 102 mol 

Calculons II 
I ester Dou 

= = deeem] _ ү ^ү пахв 

[acide | [alcool | П alcool X П асе П alcool Ž N acide 

V V 

= 0,03 x 0,065 _487> K 

0,02 x 0,02 

П > K => le système évolue dans le sens de l’hydrolyse. 

b- alcool + acide ester + eau 

Lon (0,02 + xs) (0,02 x) 0,065 — xr 0,03 — Xr 


_ (0,03 - x, ) (0,065 - x; ) 
(0,02 + x, 


=> (0,03 — xp (0,065 — x9 = 2,25 (0,02 + xg 
=> 1,25xé + 0,185 х,— 10,5 10*= 0 
А =b? — 4ac = (0,185)? - 4x10,5 10*x1,25=3,94 10° 


K = 2,25 





VA = 0,1986 
-b + Е + 
p = BEVA _ 20185 + 0,1986 _ ç 44 195 mol 
2a 2x1,25 
b-VA -0185-0196 |. |. 
X97 = —— <Ü à rejeter 
2a 2x1,25 


Donc x; = 5,44 10? mol 
Composition à l'équilibre 
Nester = 0,065 — 0,00554 = 5,956 107 mol 
Da, = 0,03 — 0,00554 = 2,45 10? mol 
laico] = Nacide = 0,02 + 0,00554 = 2,54 107 mol 


V 


l- a- 
E: O 
CH G + СН;-СН-СН›-ОН > Н — d + НО 
OH O- CH, — CH, — CH, 


Éthanoate de propyle 
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b- Malcool = n X М дсоо! 
Muar 3хМ „+ 8M, + M = 3х12 +8 + 16 = 60 o mol 


Malcool m 0,5 X 60 = 30g 


v p ‚6 
c- Tableau d'évolution du systéme 


Equation de la réaction Alcool + Acide «4—* ester 


Etat du | Avancement Ilacide Tlaicooi Nester Neau 
système x (mol) 


| 05 | 05 | 0 
Й d: 






d- N(acide restant) — 0,5 — 






X = Tester formé 


X = ester formé — 0,5 E N(acide restant) 


2- a- N(acide restant) — N(soude ajoutée) 
= CVs = Ca Vi 
Nester = 0,5 — CB V; = 0,5 — 5x56,8 10? = 0,216 mol 
b-1- lente, limitée (l'acide ne disparait pas totalement à la fin de la 
réaction et le mélange est initialement équimolaire. 


b-2- 1,7 ET 
Xr — 0,5 — Dçacide)f — 0,5 = 0,166 = 0,334 mol 
Хтах ^ 0,5 mol 
x0,334 = 0,668 





t 
3 


Tç; < 1 => la réaction est limitées. 

[ester |[eau | _ n 
[acide][alcool] = nix n 
А t; =10 min: пса = Су; = 0,284 mol 

Daicooi = 0,284 mol 
Nester = Neau = 0,216 mol 


ester 


3- q- П Е X Dou 


acide 


| (0,216) 
(0,284) 

b-1- à t= 50 min 

Nacide 7 Datlcool — 0,166 mol 
Nester = Negu = Хғ 0,344 mol 


= 0,57 
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(0,334) _ 
(0,166) 


Па = K c'est la constante d’équilibre 
b-2- Si on enlève la température la valeur de K n’est pas modifiée car la 
réaction d’estérification est athermique. 


— 
— 


4,048 


1 
4-a-acide + alcool =>» ester + eau 


te 0,166 0,166 0,334 0,334 
t=0 0,166 0,196 0,334 0,534 
,_ 0,334x0,534 _ ç 4g 


= 0,166x0,196 ` 
b- IP > K => le système évolue spontanément dans le sens (2) : sens de 


l'hydrolyse. 
c- alcool + acide g————*ester + eau 
tà; — (0,196 + x) (0,166 + x) (0,334 — x) (0,534 — x) 


(0,334 - x)(0,534 - x) 
КЫ > = = 4,048 
(0,196 + x)(0,166 + x) 
=> 3,048 x? + 2,333 x — 0,046 = 0 
E mn 


А = 6,001 X, = 23 048 <0 à rejeter 


__—2,333 - 46,001 
í 2x3,048 
Composition du système à l'équilibre : 


= 0,019 mol 


Daciae = 0,166 + 0,019 = 0,185 mol 
Naicoo1 = 0,196 + 0,019 = 0,215 mol 
Nester = 0,334 — 0,019 = 0,315 mol 


Dea = 0,534 — 0,019 = 0,515 mol 
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Corrigé 


l- a-n. =C V 23.10? x80.10? 22,4.10? mol 
ISCH ) I "Í 





Dio = C, V, 22.10? x80.10? 21,6.107 mol 
b- 
Equation de la réaction 








F^ + SCN <= Fe(SCN)' 





systéme x (mol) 
[t=0 | 0  J]i61005) 24107 | 0 | 
t | x 145610 ех АО -x| x | 
j 





X 
f 1,6 10° - xç | 2,4 107 — xs 
"roi Deco) EE | . 
- = < == => Fe est limitant et SCN est en excès 
X = Xmax SÍ le réactif limita 


nt disparait totalement à la fin de la réaction. 
<=> 1,6 107 = Xmax = 0 =>[Xmax = 1,6 107 mol 


1.11.10? 
2. а- т, = дүз: 
Seen 1,6.10 
tf < 1 => la réaction est limitée 
n 2+ 
| FeSCN^ | _ FSCN” 
"E EN S 
| Fe" jc | SCN" |. D e x Ncn- 
V 
- П ревом» ^ Y 
П рен X Deo 


= "un -3 
Or neson» 7 X;7 111.107 mol 


n = 16.107 х,= 1,6.10° - 1,11.10° =4,9 107 mol 
ü x 24.10" -1,11.102 = 1,29 107 mol 
_ 160.19 x1,11.197 1:525: 
=> 0,49.4*? х1,29.30* | 


3- a- Soit n le nombre de mole de Fe^* contenu dans les 20 mL de chlorure 
de Fer III 
n = C.V = 20 .10° x 10° 22.10? mol | 
П = sc ^ у 
D uo А D scw- 
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n = 49 .10* 2.10? = 51.10? mol 

= 1,29 .10” mol 

usce = L11.107 mol ; V = 80 + 80 + 20 2180 mL 


180.40" x1,11. 19? 
HEC NEP = = 
L29.10? x 0,51162 


II > K => ]e sens (2) Inverse est possible spontanément 


l 
b- Fe" SE SCN = + FeSCN* 


Ha: 
n 


= 303,69 


(2) 
t? =0 0,51.10° 1,29.10° 1,11.10? 
te — (051.10? +x) (1,29.10? + x) (1,11.10? — x) 
= new ому 
П ро» 2 Dscsx- 
-3 d 
E EE (1,11.10 x) _ 280,9 
(0,51.107 + x)(1,29.107 +x) 
=> 280,9 х2 + 0,685x — 1,5 10° =0 
=> A = 0,485 
EE 
2 x 280,9 
—0,685 — 0,485 s 
X, =—— n « 0 à rejeter 
2 x 280,9 
Composition : 
П scs = 1,11.107 – 0,0196.10° = 1,09.10° mol 


N. =0,51.107 + 0,0196.107 = 0,5296.10? mol 
= 5.296.107 mol 
= 1,29.107 + 0,0196.107 = 1,3096.10? mol 
c- Le nombre de mole de FeSCN” (rouge sang) diminue, le volume du 


mélange a augmenté => [FeSCN^'] a diminué => la couleur rouge sang est 
moins foncée. 


1- a-On chauffe le mélange pour accélérer la réaction car l'estérification 
est une réaction trés lente. 
b- Pour arréter la réaction. 

2- a- Acide éthanoique CH4COOH ` Macide = 60 gemollt" 


П см 
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l'éthanol СНО : Моо = 46 ото]! 
m 





Mu 
M cool 46 

A Pun к 
M 60 












Alcool + Acide <—P ester + eau 
Sen 

t=0 | 0 | 05ml | 02mi 0 | 0 | 
t0 | x | 05-x | 02-х | x | x — 









Si l'alcool est limitant et la réaction est totale 
=> 0,5 — Xmax = Ü => Xmax = 0,5 mol et nadar = 0,2 — 0,5 < 0 impossible 
Si l'acide est limitant et la réaction est totale 


=> Xmax = 0,2 mol et n alcooDf — 0,5 Ee 0,2 = 0,3 > 0 possible 
Donc 


e calculer x à t= 30min 
D(acide)restant ES 02 —X 
Le volume de soude nécessaire pour doser l'acide restant à t = 30min 
est V — Vo 
=> 0,2 — x = Cg (V — Vo) 
x = 0.2 — Cg (V — Vo) 
= 0,2 — 1,5 (18,7 — 1,35) 102 


— 0,174 mol 
о LES 
X 0,2 


C- Tr = 0,87 = T{t- зо min) 
=> Le systéme est en état d'équilibre dynamique 
3- Composition : Nest = Negu = X = 0,174 mol 
Nacide = 0,2 ES 0,173 SS 0,026 mol 
Nalcool = 0,5 = 0,173 = 0,326 mol 
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1- a- Il faut boucher les tubes par des bouchons munis d'une canne de 
verre pour éviter une surpression dans les tubes, et la perte de matière 
par vaporisation. 

b- Pour arréter (bloquer) la réaction 

C- D(aciagyt > О et l'acide est le réactif limitant si la réaction était totale. 
Donc la réaction est limitée 

Cette limite est atteinte au bout de 60 min — la réaction est lente. 


d- acide + alcool = => ester + eau 
t=0 0,048 0,090 0 0 
teq (0,048 = Xr) (0,09 = хе) Xf Xf 


D’après la courbe паса: = 0,008 mol 
=> 0,048 — xç = 0,008 => xç = 0,048 — 0,008 
=> xç = 0,04 mol 
Composition Nester = Negu = Xe = 0,04 mol 
llacide = 0,008 mol 
Nalcooi = 0,090 — 0,04 = 0,05 mol 


dx ds 
e- v(t) = "m avec x : l'avancement de la réaction 


A t = 20min 
Macide) = no-X => X = no — acide) 
Œ dn 
v(t) = acide 


dt 


Or p : la pente de la tangente (T) à la courbe au point d'abscisse t = 20min 


E -3 
шш Dye ng IBM in E ое 
dt t-t, 44-0 


=> v = 7,27.10* mol.min'! 
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wama sas 
ТЕГ 
E TTT, (тіп) 
2- La température est un facteur cinétique, l'expérience la plus rapide 


correspond à la température la plus élevée. 
Donc l'expérience n°1 ; 0; = 80°C ——— la courbe (a) 


l'expérience n°2 ; 0; < 80°С ——— la courbe (b) 
Ü 1- 


O 


с, с? + CH;-CH;-OH «——CH;- Z + H,O 
OH O- CH, - CH, 
Acide éthanoique éthanol Éthanoate d’éthyle eau 
2- La réaction est : 
"^ Lente 
=  Athermique 
a Limitée 
3- A l'équilibre dynamique 
[ester], [eau |. 2 
К = Â 82 —- : C’est la constante d'équilibre. 


[alcool] " [acide | 


éq 
4- Tableau descriptif d'évolution du systéme chimique 









Equation de la réaction Alcool + Acide Z? ester + eau 


Etat du systéme | Avancement | 
x (mol) 

initial 

intermédiaire 
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final 


5- A l'équilibre dynamique 


Ba Пы 2 
ке УУ ы, re X, 4 
Ты y Paie  (Q-x)0-x) Q-x)8-xj) 
V V 
=> 3х? -20x +24 = 0 
А’ = 28 
x' = 5,06 mol 
x" = 1,57 mol 


Il faut QUE Пүасдеуйпа1 > 0 et TDatcooDfinal > Ü 
<=> 2 — xç > 0 => xç < 2 mol 
Et 3—x;» 0 = x; < 3 mol 
=> Xf= = 1,57 mol 
Composition du mélange : Nester = Negu = 1,57 mol 
Nacide = 2 — 1,57 = 0,43 mol 
Nalcool = 3 — 1,57 = 1,43 mol 
6- * x; —— 9, 9 divisions 
А —— 3 divisions 
Eu ineo. XE een 
9 3 3 


* b —— 7 divisions 








© b SE mol 





max 
Xmax = Xr Si la réaction est totale <=> le limitant disparaît totalement. 
3 — Xmax = Ü => Xmax = 3 et пасе = 2 — 3 < 0 donc impossible 
2 — Xmax = Ü => Xmax = 3 mol et nant —3 — 2 =1 > 0 possible 
Donc x44, = 2 mol 
1,57 
т, = SC — 0,785 


tr < Ï la réaction est limitée 


8 IR = _ lester][eau] ` = Ios X nai 
Se [alcool|[acide| ^ n, x ny 
| 0,95x145 _ 
` 4,06x0,06 ^ 


H > K => l'hydrolyse (la réaction inverse) est possible spontanément 
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1 
b- alcool + acide == ester + eau 
t-0 0,06 4.06 0,95 1,45 


fa  (0,06+x)  (4,06+x)) (0,95 — xj) (1,45 — xg 


ester || eau 1,45 - 0,95 - 

[alcool||acide| ` (0,06 + x,)(4,06 + x,) 
=> 3x2 + 18,88x — 0,4 = 0 
=>A=361,25 et VA = 19 
x = DM — 0,02 mol 

—18,88—19 
X, = —————— 

6 

Composition ` Nester = 0,95 — 0,02 = 0,93 mol 
De, = 1,45 — 0,02 = 1,43 mol 
Nalcoo1 = 0,06 + 0,02 = 0,08 mol 
Nacide = 4,06 + 0,02 = 4,08 mol 


V 


1- De condenser les vapeurs d'ester formées et d'empêcher, que l'un des 
constituants du mélange réactionnel s'échappe 


< 0 à rejeter 


dx T 
2- * v(t) = t x : l'avancement de la réaction 


1 
* alcool + acide = ester + eau 
t=0 0,06 0,06 0 0 


Leg (0,06 — x) (0,06 — x) X X 


ACT Dester 
dx dn, _. А 
v(t) = ETUR m = à la valeur de la pente de la tangente à la courbe nester = f(t) 


au point d'abscisse t = 2h 
v = E 6,5.10? molbh" 
2—0 
3- a- xç reste constante, donc la composition du mélange est la méme aux 
instants des dates t; et tg. Et puisque х; = 0,04 mol < Xmax = 0,06 mol donc la 
caractéristique < limitée > est confirmée par cette comparaison. 
Db- Nester = Xf = 0,04 mol 


60 


Equilibre chimique Corrigé 





_ [ete]em] ` ` zz. xb _ 
[alcool|[acide| (0,06-x,)(0,06-x,) (0,06-х,)? 

(0,04) — 

(0,02 ` 


e A 20°C < 80°C K est égale 4 car la réaction d'estérification est athermique. 
4-At-2hona 
na Xn4, ` 0,03x0,03 ` 
0,03 x 0,03 
Pour que les quantités d'alcool, d'acide et d'ester restent inchangées, il faut que 
II soit égale à K. Donc augmenter II — augmenter le nombre de mole d'eau 
donc 11 faut ajouter un volume V, d'eau à 80°С 
Soit x le nombre de mole d'eau contenu dans V, 
_ 0,03x (0,03 + x) _4 


П = < К 


n xn 


acide alcool 











=> 
0,03 x 0,03 
=> 0,03 + x = 0,03 x 4 => x =| 0,09 mol 
pode _ PX V, zs x x M... 
M as Mu P 


M... = 18 o mol 
p = 1 g.cm” 
V — 0,09 x18 


e 


—16,2 mL 


У, = 16,2 ті 


M 


1 
а- alcool + acide =  » ester + eau 
(2) 
t= 0 2 3. 0 0 
Loo (2 — xy) (3 — xj) Xr Xr 


N(est)éq = Xf = 1,57 mol = na, 
D(apéq = 2 — 1,57 = 0,43 mol 
N(acide)éq — 3 — 1.57 E 1,43 mol 


e [ester] [eau], 157x157 ` 


[acide], [alcool]. 1,43 x 0,43 


K-4 
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] 

b- alcool + acide = ester + eau 
t= 0 ] mol ] mol 0 0 
Loo (1 ET X) (1 — Xy) Xf Xf 

x Xt 


K =— — 4 =>-_ = 
(0,06 —x,)° Ix 
=> xç = 0,67 mol 
Composition du mélange à l'équilibre 
Nester = Deen = 0,67 mol 
Ilacide ~ Ialcoo1 — ] — 0,67 = 0,33 mol 


] 
2- a- alcool + acide => => ester + eau 
t-0 1 2 0 0 
ti (1 — x) (2 — x) X X 


Палае F n i= 1 - x t 2 —x = 1,5 
3—2x=1,5 => x = 0,75 mol 
Composition du mélange à l'équilibre 
Nester = Neau = X = 0,75 mol 
Nakool = Í — x = 0,25 mol 
Nacide — 2-х = 1,25 mol 


y p- elem] s nana 
| [acidel[aleool] ` n, X ny 
_ 0,75x0,75 _ 
0,25x1,25 ` 


La composition va subir un changement car II < K donc le sens direct 
(l'estérification) est possible spontanément. 


1- a- alcool + acide q———————9 ester + eau 
t-0(A) 0,30 0,30 0 0 
(B) 0,30 0,60 0 0 


Si la réaction était totale, on obtient dans chaque ampoulee 0,30 mol d'ester 
Car * dans l'ampoule (A) 
Dçester)formé — Il(acide)initial ^^ N(alcool)initial 
* dans l'ampoule (B) l'alcool est alors le réactif limitant 
=> ester — llalcool — 0,30 mol 
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2- Non, Nester < 0,30 mol car la réaction d'estérification n'est pas totale, elle est 
limitée. 

3- Dans l'ampoule (B), car l'ajout de l'acide favorise la réaction d'estérification. 
4- Dlacide = llo(acide) — X => X = No(acide) — Macide). 


Pour l'ampoule (A) 
ХА — Под) — DA — 0,30 ES 0,10 = 0,2 mol 
Composition 


Nacide = Пасо! = 0,1 mol 
Hester — eau 7 0,2 mol 
La limite en pourcentage d'alcool estérifié 








alcool X 0,2 
V MP x100 = — x 100 = 66,66% 
estérifié п 0, 
Pour l'ampoule (B) 


Xp = Пов) — Х => X = Do(acide) — Nacide — 0.60 = 0.34 = 0,26 mol 
Composition du systéme 

Nester = Dean = 0,26 mol 

acide = 0,66 — 0,26 = 0,4 mol ` 

Пасо: = 0,30 — 0,26 = 0,04 mol 


% alcool _ D akcoobestérifié x100 


0 ix 
estérifié D {alcool)initial 


X 
E ssl 
П atcooljinitial 


= E x 100 = 86, 7% 





5 


we 


1- Pour empêcher le démarrage de la réaction. 


2- a- 
O 

2 | 7 

CH:-C 4 T H,O | 4— CH;-C ` + CH;-CH;-OH 
O-CH, -CH, OH 
Éthanoate d'éthyle eau acide éthanoique éthanol 
b- CH;-COOH + Na° + OH — ——— СНСОО + Na° + HO 
3- ester + eau = > alcool + acide 
t (n, х) (MÈ —X) x X 

у= = x : avancement de la réaction 
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Nester — H1 — X => X 
cm dx AN ester) 
V ==; 
dt dt 


= Пү N(ester) 


b- A t; l'équilibre dynamique est atteint => 
4- a- On éléve la température ou on utilise un catalyseur. 
b- Pour les 2 méthodes la quantité d'acide reste inchangée. 


1- СН,-СООН + СН;-СН,-ОН <= => CH;COOHCH;CH; 
- Lente — limitée — athermique 

2- Augmenter la température 

- Utiliser un catalyseur 

3- a- Voir figure ci-dessous 


e à t, = 10 min 


La valeur de V, = la valeur de la pente de la tangente (T;) 


_ ny-n, 107-3.107 


` Xt. 20-0 


e à t; = 20 min 


—3,5.10^ mol.min ` 


La valeur de V, = la valeur de la pente de la tangente (T>) 


_ no-nc _10° -3.107 


gE 7 20-0 


-3,5.10^ mol.min'! 


A nester (mol) 


0 
b- v(t) diminue au 


eaeennetpbeagea a... e о» COLLE I IE Y РТР o s e pm di *. 





| : t (min) 
10 20 30 40 50 60 70 Je . 
cours de temps et ceci est du à la diminution de la 


concentration des réactifs. 


4- Acide + 
t=0 n,=1,5.10° 


alcool == =? ester + eau 


Do 0 0 
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leq (no — Xí) (no — Xr) Xf Xf 
= Mester = Deau = 107 mol 
Xf — Nester — eau 7 j 
Nacide = Malcoo! = 1,5.10% — x = 0,5.10” mol 


_  [ester][eau] _ a. sn, _ (10°) 


= eh =; 
[acide] [alcool] n (0,5.10 7) 


1- L’acide sulfurique est un catalyseur qui accélère la réaction. 
L'eau glacée bloque la réaction et l’arrête. 


xn 


acide alcool 


2- Alcool + acide же” ester + eau 
t=0 По no 0 0 
taq (no = Хед) (no = Хед) Хед Хе 


La quantité d'alcool estérifiée est хе, 
Хед 7 l(estenéq — 0,92 mol 
3x 


éq 





Хед E = n, = 


29 А 
йе | лз; 


[acide||alcool] 1 1 





3 П, X 3 П, 
"" dx ап олер 
v — ua au p a 
t t 
n. (t) (en mol.) 
(T) 
A PLUTO TEE 
Е В 
Пв Sageetetegëagngngnapeemgmneengénagbapapngngnapeneenue 
0 10 20 30 t (en minutes) 
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(ester) _ 


у= la valeur de la pente de la tangente (T) 


ny-n, _ 0,82 - 0,26 
tati 30 - 10 





= 0,028 mol.min'! 


La limite ne dépend pas de la température 
mais la durée pour atteindre cette limite 
diminue. 





Lente — limitée 


Ester + eau <=" acide + alcool 
t-0 0,24 mol 0,60 mol 0 0 
teq (0,24 — Хед) (0,60 = Хед) Xáq Хед 


[ester], [eau], Rub. 


i [acide | " [alcool] Ë (0,24 -x,,)(0,60 - x.) Е 
2 
х2 =0,25(0,24 - x, (0,60 - х„) 
2 = 2 
4x4, 70,144 - 0,24x  - 0,60x +X $, 
=> 3x2, + 0,84x,,- 0,144 = 0 


A= 2,4336; VA =1,56 


X, RS 012 mol 


0,25 


—0,84 +1,56 

X, =— 
6 

=> X. = 0,12 mol 


Composttion du mélange 


<0 à rejeter 


Naj = Nacide — 0,12 mol 
Nester = 0,24 — 0,12 = 0,12 mol 


Neau = 0,60 — 0,12 = 0,48 mol 
3- Elever la température ou utiliser un catalyseur tel que l'acide sulfurique 
H,SO4. 
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Alcool + acide a——— Ester + eau 
t=0 по = 0,05 mol 0,05 0 0 
t 0,05 — x 0,05 — x X X 





a- On dose l'acide restant par la soude : 


A l’équivalence Dl(acideyestant ^ D(soude)ajouté 
=> | 0— X= Св Vp = C 


b- Nester =X =F Dn ES CV 





Dans les tubes 3 et 4 le nester reste constant => l'équilibre organique est atteint et 
Nest = 0,03 mol 

|Ester]||Eau] ` pn. SÉ 
[Alcool] Acide] n.u n 
_  0,03x0,03 ` 


 (0,05-0,03) - 


alcool 


3 


3- On ajoute de l'eau => n4, augmente = II > K => le système évolue dans le sens 


inverse (hydrolyse). 
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Loi de modération 


Les variables pouvant perturber un systéme en équilibre dynamique, sont 
appelés facteurs d'équilibre : 

1?) Influence de la pression: loi de Lechatelier 
% Si une perturbation tend, à température constante, à augmenter la pression 
d'un systéme fermé initialement en équilibre dynamique, ce systéme subit la 
réaction qui tend à diminuer la pression (c'est-à-dire qui diminue le nombre 
total de moles des corps gazeux nj). 
% Si une perturbation tend, à température constante , à diminuer la pression 
d'un systéme fermé initialement en équilibre dynamique , ce systéme subit la 
réaction qui tend à augmenter la pression ( c'est-à-dire qui augmente le 
nombre total de moles des corps gazeux n,). 
On considère la réaction d'équation générale: a.A (g) +b.B (g)5 c.C (g) *d.D (g) 


и ы (c+d)-(atb)=0 | (с+й)-(а+Ь)>0 
augmente 


INVETSE 


2°) Influence de la concentration: Loi des concentrations 

* Si une perturbation tend, à température constante, à augmenter une 
concentration dans un systéme initialement еп équilibre dynamique, le 
systéme répond par la transformation qui tend à diminuer cette concentration. 
% Si une perturbation tend, à température constante, à diminuer une 
concentration dans un systéme initialement en équilibre dynamique, le 
systéme répond par la transformation qui tend à augmenter cette 
concentration. 

Dans les deux cas, la réponse du systéme tend à modérer la variation de la 
concentration provoquée par la perturbation à température constante. 


3°) Influence de la température: loi de Vant'Hoff 

% Si une perturbation tend, sous pression constante , à élever la température 
d'un système fermé initialement en équilibre dynamique , ce système subit 
la transformation  endothermique c'est-à-dire qui tend à abaisser la 
température . 

4 Si une perturbation tend, sous pression constante , à abaisser Ја 
température d'un système fermé initialement en équilibre dynamique, ce 
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systéme subit la transformation exothermique c'est-à-dire qui tend à élever la 
température . 

Dans les deux cas , la réponse du système tend à modérer (c'est-à-dire 
réduire ) la variation de la température provoquée par la perturbation à pression 
constante . 
Remarque 
> Pour un équilibre chimique, 51 l’une de ses réactions est exothermique son 
inverse est endothermique. 
> Pour toute réaction exothermique (ou endothermique) La constante 
d'équilibre change lorsque la température varie. 
» La température n'est pas un facteur d'équilibre pour toute réaction 
athermique. 

4°) Généralisation: Loi de modération 

Si, dans un systéme initialement en équilibre dynamique, une perturbation fait 
varier : | 
- soit la température, à pression constante, pour un systéme fermé ; 
- soit la pression, à température constante, pour un systéme fermé ; 
- soit la concentration d'une entité chimique à température constante (le systéme 
est alors ouvert) ; 
Le systéme subit, en réponse à cette perturbation, la réaction qui tend à 
modérer la variation de la température, de la pression ou de la concentration. 
Remarque : 


> La loi de modération ne concerne pas les perturbations dont l'effet immédiat 
modifie nettement plusieurs concentrations. 

> La loi de modération ne concerne pas les variations de volume ou de la 
quantité de matiére. 
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V 


Choisir la bonne réponse 

1) La loi de modération s'applique : 

a- A la variation simultanée de la pression et de la température pour un système 
fermé. 

b- A la variation de la pression à température constante pour un système fermé. 
c- A la variation de la pression à la température constante pour un système 
ouvert. 

2) La température est un facteur d'équilibre : 

a- Pour toute réaction limitée. 

b- Pour toutes les réactions athermiques. 

c- Pou toute les réactions énergétiques. 

3) On considère la réaction symbolisée par : Aœ +В = C) D 

Une augmentation de la pression à température constante 

a- Ne déplace pas l'équilibre dynamique. 

b- Déplace l'équilibre dans le sens direct 

c- Déplace l'équilibre dans le sens inverse. 

4) On considère la réaction exothermique symbolisée par : A4 +В) = Cæ 
Une augmentation de la température à pression à constante : 

a- Ne déplace pas l'équilibre dynamique. 

b- Déplace l'équilibre dans le sens direct 

c- Déplace l'équilibre dans le sens inverse 


x 


Répondre par vrai (V) ou faux (F). 

1- Pour la réaction d'estérification la température est un facteur cinétique 
seulement, car il s'agit d'une réaction athermique. 

2- Une réaction exothermique est une réaction qui provoque une augmentation 
de la température su systéme ой elle se produit. 

3- Si on diminue la pression à température constante d'un systéme fermé en 
équilibre dynamique, le systéme se déplace dans le sens de la réaction qui 
augmente le nombre total de moles gazeuses 

4- La loi de modération est applicable pour les réactions totales. 

5- Suite à une dilution, on peut appliquer la loi de modération pour prévoir le 
sens d'évolution d'un systéme en état d'équilibre dynamique. 

6- L'ajout d'un catalyseur en faible quantité peut déplacer un systéme 
chimique en état d'équilibre dynamique. 





Enoncé 
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V 


On considère la réaction endo d'équation 
ЗН + Rue = 2 NE 

Comment se déplace l'équilibre sous l'effet : 
1- D'une augmentation de la température à pression constante ? 
2- D'une diminution de la pression à température constante ? 
3- D'un ajout d'un catalyseur soigneusement choisi ? 
4- De l'addition à température et volume gazeux constants ? 
a- de N 2 (g) 
b- de NH3) 


V 


On considère la réaction de dissociation du peroxyde d'azote symbolysée par : 
N2040) = 2 NO»g 

Sous la pression atmosphérique, le taux d'avancement final de la réaction est 0, 

= 0.53 à la température Ө, et 0; = 0.27 à la température Ө, > 0, 

1- Déterminer le caractére énergétique de la réaction étudiée. 

2- Comment se déplace l'équilibre : 

a- Si on diminue la pression à température constante. 

b- Si on augmente la température à pression constante. 


N/ 


Dans une enceinte de volume V constant, on introduit un mélange gazeux formé 
de 3 moles de chlorure d'hydrogéne НСІ et 0,6 mole de dioxygène О, à une 
température T. 

L'équation chimique de la réaction qui se produit est : 

АНС + Og <" 2Cb* 2H;0g 





1- A l'équilibre, on obtient 0,32 mole de vapeur d'eau. 

a- Dresser le tableau descriptif de l'évolution du systéme. 

b- Calculer le taux d'avancement final de la réaction. 

c- Déterminer la composition du mélange à l'équilibre. 

2- Le mélange précédent obtenu à l'équilibre est chauffé à une température T?) 
T. Lorsque le nouvel état d'équilibre est atteint, la quantité de HC] présent dans 
le mélange est égale à 

2 moles. 

a) Dans quel sens a évolué le système ? Justifier la réponse. 

b) En déduire le caractére énergétique de la réaction dans le sens direct. 

3- On veut augmenter le nombre de mole de О» dans le mélange obtenu à la 
température T’. Préciser en le justifiant s'il faut : 
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a) Augmenter ou diminuer la pression à température constante. 
b) Elever ou abaisser la température à pression constante. 


N/ 


On se propose d'étudier la réaction limitée de dissociation de trioxyde de 
soufre gazeux en dioxyde de soufre et dioxygéne, les deux gazeux, d'équation : 


2 SO; (g) —— 2 SO, (g) + O, (g) 


1- Dans une enceinte de volume V=10L , initialement vide on introduit 2 mol de 
505, 

et on maintient la température et la pression constantes ( 0; , Р, ). 

A l'équilibre la quantité de SO; restante est : 1,8 то]. 

a- Déterminer en quantités de matiére la composition du mélange à l'équilibre 
b- En déduire le taux d'avancement final ru 

2- А la méme pression P, mais à une température 0, 70, , on refait la méme 
expérience , lorsque l'équilibre est atteint, la quantité totale des gaz contenus 
dans l'enceinte est : 2,3] mol. 

- En déduire : 

a- La nouvelle valeur le taux d'avancement final t, . ` 

b- Le caractère énergétique de la réaction de synthèse de SO. 

3 - Le mélange gazeux étant à l'état d'équilibre de la question -2- 

a- On diminue brusquement le volume du mélange gazeux tout en maintenant la 
température constante. 

Dire en appliquant la loi de modération, si la quantité totale des gaz contenus 
dans l'enceinte, lorsque le nouvel état d'équilibre est atteint, est-elle : inférieure, 
égale ou supérieure à 2,31 mol. 

b- Méme question si on augmente la température tout en maintenant le volume 
constant. 


N/ 


On prépare à 25? une solution S En ajoutant à un litre d'une solution de chlorure 
de Fer Ш de concentration 10° mol.L'!, quelques cristaux de thiocyanate de 
potassium КСМ correspondant à 0,0909 mol de SCN' . L'ajout est supposé fait 
sans changement de volume. 

Un complexe rouge sang de formule Fe(SCN)"' apparait et sa concentration 
[| Fe(SCN)"'] est égale à 9.10* moll, 

L'équilibre correspondant à la formation de ce complexe est 

Fe" + SCN ` ——> FeSCN^ 

1) Montrer que la valeur de la constante relative à cet équilibre est k = 100 
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2) On se propose de provoquer une augmentation de l'intensité de la couleur 
rouge sang observée dans le mélange S. 

Pour ce faire, doit- on augmenter ou diminuer sans changement de volume, la 
quantité de Ее?” ? Justifier la réponse en faisant appel aux lois de modération 

3) Au mélange (S) on ajoute un litre d'une solution contenant 5.10 "mol de Fe” 
Déterminer la nouvelle concentration de FeSCN^' lorsque l'équilibre est atteint. 


On étudie l'équilibre chimique de dissociation du peroxyde d'azote sous la 
pression de 1 atmosphére et à la température de 25?C. 
(1) 
N.O m———— —— ? МО); 
gaz incolore (2) gaz Jaune brun 


A l'équilibre, on а une enceinte de volume constant V = 22L, 0,6mole de N-O, 
et 0,3 mole de NO;. 

On réalise les expériences décrites ci-aprés et on observe dans chaque cas 
l'évolution du système vers le nouvel état d' équilibre. 

а) On retire x moles (x < 0,3) de МО,. Comment évolue le système ? Justifier. 

b) On éléve la température ; on remarque une augmentation de l'intensité de la 
coloration ; que peut-on dire quant au caractére énergétique de la réaction de 
dissociation ? Justifier. 
c) On augmente la pression, le mélange gazeux devient incolore. Indiquer les 
effets de variation de la pression sur les réactions (1) et (2). Justifier. 
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]= 
2: 
3- 


1- 
Z 
3- 
as 
5- 
6- 


[= 
2 


Ө;ту= 


Corrigé 


b- 

C- 

a- car le nombre total de moles gazeuses reste inchangé. 
c- dans le sens inverse qui est endothermique. 


vrai 
vrai 
vrai 
faux 
faux 
faux 


Dans le sens direct qui est endothermique. 

Dans le sens qui augmente le nombre total de moles gazeuses : c'est le 
sens inverse. 

L'équilibre n'est pas modifié car le catalyseur est un facteur cinétique et 
non pas un facteur d'équilibre. 

a- L'équilibre se déplace dans le sens direct qui consomme №. 

b- L'équilibre se déplace dans le sens inverse : sens qui consomme МН». 


(1) 
N2O2(g) =T nf 2 NO 


0,53 


0, > Ө, T) = 0,27 

1- On sait que le sens (1) favorise l'augmentation de t et le sens (-1) favorise la 
diminution de t. 

Ө, > 0, et t; > ti 

Donc l'augmentation de la température a provoqué une diminution de z, donc le 
déplacement de l'équilibre dans le sens (-1). 

Or d'aprés la loi de modération, toute augmentation de la température déplace 
l'équilibre dans le sens endothermique. Donc le sens (-1) est endothermique et le 
sens (1) (la réaction étudiée) est exothermique. 
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2- a- L'équilibre se déplace dans le sens direct, sens qui augmente le nombre 
total de moles gazeuses. 

b- L'équilibre se déplace dans le sens (-1), sens endothermique pour s'opposer à 
l'augmentation de la température. 


Equation de la réaction 


Etat du Avancement Dua 
seme x (mol) 
БИНЕ СЕКИ ME ег 
[x | 3-4, | 


b- AT équilibre nq, o4, = 2x,— 0,32 mol 














ug eu е 032 0,16 mol 
TQ a 
X max 
Paa = 3 =0,75 
4 4 ` 
> =0,6 


n H D D , H T E 
EECH => O, limitant ; si la réaction était totale et De у; = 0,6 — Xmax = 0 


=> Xmax = 0,6 mol 
0,16 _ 





=> Te = 
c- Composition du mélange à l'équilibre. 
no, —0,6 — xç 0,6 — 0,16 = 0,44 mol 
pe 3 —4х,= 3 — 4x0,16 = 2,36 mol 

— 0,32 mol 


Dc, = 2x; — 0,32 mol 


a- Le nombre de moles de HCI était 2,36 mol après chauffage le nombre devient 
égale à 2 moles, donc le nombre de mole de HCl a diminué et le sens (1) 
consomme НСІ donc le système a évolué dans le sens direct (1). 

b- L'augmentation de la température à déplacé l'équilibre dans le sens (1) or 
d'aprés la loi de modération toute augmentation de la température déplace 
l'équilibre dans le sens endothermique donc le sens direct est endothermique. 
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3- a- Il faut diminuer la pression, pour que l'équilibre se déplace dans le sens 
qui augmente le nombre total de moles gazeuses : le sens 2 ; sens qui produit O;. 
b- Le sens direct est endothermique 

Le sens inverse est alors exo pour favoriser la formation de O;. Il faut déplacer 
l'équilibre dans le (-1) qui est exo, donc il faut abaisser la température à pression 
constante. 


Vi 


0) 
l- a- 2S0;() Ер SO») ай Озо) 


1=0 2mol 0 0 
taq 2 — Хед 2Xaq Хед 


Iso, )restant — 2 - 2X eq = Le => X; а 0,1 mol 
Composition du SE al squilibre : I 
По, = Xaq 0,1 mol 
2x4, = 0,2 mol 


Io, yestant ` 


nso, = 1,8 mol 





X 
b- 1,7 — 
X max 
Si X == Xmax => Teso, уйла _ 2 = 2X us = 0 


=> Xmax = 1 mol 


1 
=> n= =01 


X (12 





2- a- T,= 
max 


I No, * Ngo, T Do, 


=2- x+ Bëbee, -2,31 


c29X427 2,31 
=> X(02 = 0 ,31mol 
0,31 


=> meu cen ;31 


b- 0, > 0, => Ta > Tj 
L'augmentation de la température a fait augmenter t donc l'équilibre s'est placé 
dans le sens direct (sens (1)) 
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Or d'aprés la loi de modération, toute augmentation de la température déplace 
l'équilibre dans le sens endothermique. Donc le sens (1) est endothermique et le 
sens (-1), sens de synthèse de SO:, est exothermique. 
3- a- lorsqu'on diminue brusquement le volume, la pression augmente, donc 
l'équilibre se déplace dans le sens qui diminue le nombre total de moles 
gazeuses. 
—» Le nombre de moles est inférieur à 2,31. 

b- Si on augmente la température, l'équilibre se déplace dans le sens endo, ici 
le sens (1) qui augmente le nombre de moles gazeuses donc le nombre de moles 
gazeuses donc le nombre e mole est supérieur à 2,31 mol. 


] = 
Fe" + SCN: == >> FeSCN^ 
t-0 N, fl 0 
té (m-Xa) (n2 — Xa) Хед 


n, = CV, = 10? x1 = 10? mol 
n» = 0,0909 mol 
X, = [FeSCN^']xV = 9 10* mol 


2+ 
K= | FeSCN Le Е NS П fesen?) 
3+ : 
[F ы {н SCH Е A pe)” N sew) 
-4 
— 2 9.10 — 100 
(10? —9.107*)(0,0909 9107 

2- On augmente la quantité de Ee" sans de volume ce qui provoque une 


augmentation de [Fe^'] d’où l'équilibre se déplace (d’après la loi de modération) 
dans le sens qui consomme Pei" donc dans le sens (1) qui produit FeSCN” de 
couleur rouge sang donc l'intensité de la couleur rouge sang augmente. 


1 
3- Fe + SCN” => FeSCN^ 
t=0 (10?45.107-9.10^) => (0,0909 — 9.10) 9.10 


Calculons la valeur de la fonction LI des concentrations. 
| FeSCN* | Vx n 
II = EE = 
| Fe J| scn | 
2x9.10* 


7 15.107 x 0,09 
II > K = le système évolue dans le sens (-1) 


(FeSCN?' ) 


x 
П рез") П CN) 


= 133,33 
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] 
— Fei? + SCH schlech FeSCN^ 


ED 
t=  01510* 0,09 9.10 
taq (1,5.10* + x) (0,09 + x) (9.103 — х) 
2+ 
K- O[RSCN"]- L VE Desc) 
LF e" de SCH le Des)” Оск) 
2x(9.10* — x) 


(1,5.107 + x (0,09 + x) bà 
=> 50x? + 5,5075x — 2,25.10* = 0 
A=30,375 VA=5,511 
xL 5.5075+5,511 
! 100 
X» < 0 à rejeter 


n 24 au — —5 
=> | FeSCN* | == (FeSCN^ ) E" 9.10 327 


[FeSCN^'] = 4,32 10^ mol. L” 
vas б 
N2040) 4 ——F*2NO»g 


CD 


taq 0,6 mol 0.3 mol 


=3,5.10° 


а- Оп retire x moles de NO; => la concentration de МО» diminue => l'équilibre 
se déplace dans le sens direct; sens qui produit NO, pour s'opposer à la 
diminution de [МО]. 
b- On augmente la température, l'intensité de la coloration augmente = la 
concentration de NO; augmente => l'équilibre s'est déplacé dans le sens (1) qui 
est donc endothermique car d'aprés la loi de modération toute augmentation de 
la température déplace l'équilibre dans le sens endothermique. 

c- L'augmentation de la pression déplace l'équilibre dans le sens qui diminue le 
nombre total de moles gazeuses. 
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Application de la loi d'action de 
Masse aux réactions Acide - Base 


RAPPEL DU COURS 


Ф, 


** Rappels: 
» Les acides et les bases selon Bronsted 

Un monoacide est une entité chimique, électriquement chargée ou non, 
capable de libérer un proton (ion hydrogéne H") au cours d'une réaction 
chimique. 

AH = А+Н 
Une monobase est une entité chimique, électriquement chargée ou non, pouvant 
capter un proton (ion hydrogéne H^) au cours d'une réaction chimique 
B-H < BH 
» Réaction Acide-Base 
Une réaction acide-base est une transformation chimique au cours de laquelle il 
se produit un transfert d'ion H` entre la forme acide d'un couple acide/base et la 
forme basique d'un autre couple acide/base : soit 
AH +В = А + BH 
Cette réaction met enjeu les deux couples acide / base (АН / A` ) et ( BH' / 
B). 
** La loi d'action de masse : Comparaison des acides et des bases : 
Soit la réaction : 
Acide, + Base, = Base, + Acide, mettant en jeu les 

couples acide /base 
(Acide// Base.) et (Acide;/ Base;), 


[Ваз е1], .[Acide2],, 
[Acide], [Base2];, - 


> Si K> 1: l'Acidel est plus fort que l'Acide2 ; la Base2 est plus forte que la 
Basel. 
> Si К <1: l'Acide2 est plus fort que l'Acidel ; la Basel est plus forte que la 
Base2. 
»SiK-1:lAcidel et l'Acide2 sont de même force ; il en est de méme pour 
la Basel et la Base2. 

Donc, l'acide le plus fort est conjugué à la base la plus faible. 
* Conditions d'évolution spontanée : 

Pour prévoir le sens d'évolution spontané, il suffit de calculer л qu'on 
compare à K : 


La loi d'action de masse s'écrit 
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> Sir<K : la réaction directe se produit spontanément. 

> Sir >K : la réaction inverse se produit spontanément. 

> Sir = К. pas de réaction possible spontanément ; le système est en 
équilibre dynamique. 

** Constante d’acidité K, et pK, : 

> Le couple de référence est HO 7 H,O 

> Soit la réaction : AH+HO = A + HO”. 

Cette réaction met en jeu les deux couples (AH/A)) et (H3O"/ H20). 

La constante d'équilibre relative à cette réaction est appelée constante d'acidité 
et notée K,. 








(Ka ne dépend que de la température). 





» K, (H,O'/ H,O) = 55,35 


= „^ = -pKa 
> Par définition, pK, = -logK, <> K, = 10 


> pK, (H,O:'/ H,O) = -1,74 

> la constante d'acidité d'un couple acide-base renseigne sur la tendance plus 
au moins grande qu'à l'acide correspondant à céder un ion hydrogëne à l'eau. 

> Un acide est d'autant plus fort que la valeur de sa constante d'acidité K, 
est grande et quela valeur de son pK, est faible. 

» Plus un acide est fort, plus sa base conjuguée est faible. 

> Un acide fort (sous entendu dans l'eau) est un acide plus fort que HO" 
pka<-1,74 | 

> Un acide inerte est un acide nettement moins fort que HO pka> 15.74 

> Un acide faible est un acide plus fort que H,O mais moins fort que HO, 


V / Constante de basicité K, et pK, : 
> Le couple de référence HOH OK 


> Soitlaréaction: B+HO s BH + ОН. 

Cette réaction met en jeu les deux couples (BH*/B) et (H;0/ ОН). 

La constante d'équilibre de relative à cette réaction est appelée constante de 
basicité et notée K, . 


_ [BH LO! 


b n. ( K, ne dépend que de la température ) . 
| 





> K,(H0/ OH) = 55,35 


» Par définition, pK, = -logK, <> K, = 107? 
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> pK,(H;O/ OH) = -1,74 


» laconstante de basicité d'un couple acide-base renseigne sur la tendance plus 
au moins grande qu'à la base correspondante à fixer un ion hydrogène provenant 
de l'eau. 

> Une base est d'autant plus forte que la valeur de sa constante de basicité K, 
est grande et que la valeur de son pK, est faible. 

» Plus une base est forte, plus son acide conjugué est faible. 

> Une base forte (sous entendu dans l'eau) est une base plus forte que ОН. 

» Une base inerte est une base nettement moins forte que H;O 

» Une base faible est une base plus forte que H;O mais moins forte que OH. 


VI / Relation entre Ka et Kb pour un couple acide/base : 


pK, *pK,-pK. L 14 à 25°C. 
Avec | pK,--logK, < K, = 10?F* 





Les acides et les bases Enoncé 


N 


Choisir la ou (les) bonne (s) réponse (s). 

1) Une réaction acide-base est une réaction 

a- Très lente 

b- Moyennement lente 

c- Rapide 

2) Pour comparer la force des acides on utilise comme couple de référence : 
a- HOH OH 


Enoncé 


b- H,O'/ H,O 

c- H,;O'/ OH 

3) La base conjuguée d'un acide faible est : 
a- Forte 

b- Faible 

c- Inerte 


4) Une base faible est une base : 

a- Plus faible que H;O 

b- Plus faible que OH 

c- Plus faible que la soude. 

5) Un acide inerte est un acide : 

a- Plus faible que HO" 

b- Plus faible que HO 

c- Plus faible que l'acide éthanoique 


V 


Répondre par vrai (V) ou faux (F). 

1- La base conjuguée d'un acide faible est une base forte. 

2- Une réaction acide —base correspond à un transfert d'électrons. 

3- La base conjuguée d'un acide faible est une base faible. 

4- La base conjuguée d'un acide faible est une base inerte. 

5- Une réaction acide —base correspond à un transfert de protons. 

6- Un acide faible est un acide moins fort que H5O et moins fort que HO 
7- En solutions aqueuses l'acide le plus fort est HO" 

8- En solutions aqueuses la base la plus forte est OH 


N/ 


L'acide sulfureux (H;SO;) réagit avec les ions phosphate POZ selon Ја 
réaction d’équation PO? + H,SO, = HPOj + HSO; 
1- Montrer que cette réaction est une réaction acide-base. 
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2- Dégager les deux couples acide-base mis en jeu et écrire les équations 
formelles correspondantes. 
3- Ecrire l'expression de la constante d'équilibre relative à cette réaction. 


V 


l- a-Ecrire l'équation de la réaction de l'eau avec les bases CT et NH; 

b- Ecrire l'expression usuelle de la loi d'action de masse pour chaque équation 
écrite. 

2- a-Ecrire l'équation de la réaction de l'eau avec les acides НСІ еї NHZ 

b- Ecrire l'expression usuelle de la loi d'action de masse pour chaque équation 
écrite. 


V 


1?) Compléter le tableau suivant à 25°С: 


Couple acide/base 












1,12.10 °° 


2?) Existe-t-il une entité amphotére dans ce tableau ? 


3°) Classer les acides par ordre de force croissante et les bases 
conjuguées par ordre de force décroissante . 


N/ 


On considère les couples acide/base НЅ0;/80; (рКа, = 1,94) et 
НСО,Н/НСО, (рКа, = 3,75). 

1?) Ecrire l'équation de la réaction acide-base mettant en jeu les deux couples 
ауес HSC, écrit à gauche. 

2?) Comparer de deux maniéres la force des acides et des bases. 

3?) Quelle réaction se produit spontanément dans les systèmes (Sı) et (S2) 
dont la composition est la suivante : 

a) Système (51): 
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[HSO;] = 0,1 0117; [SO] = 0,01 moLL! ; [HCO;H] = 0,1 moLL' et 
[HCO;]-0,001 mol.L7 . 

b) Système (8): 

[HSO:] = 0,02 mol.L ; [50,2] = 0,004 mol.L” ; [HCO;H ] = 0,5 mol.L et 
[HCO;]-0,0005 mol.L. 


V 


On donne le tableau suivant. 


Ade T| NAT | 
= 


" meme ü x 


C,H;NH; 


Couple HO / H,O 
acide/ base 





1) Reproduire et compléter le tableau ci-dessus. 
2) Classer les acides des différents couples par ordre de force croissante. 
3) Préciser l'acide le plus fort et la base la plus forte. 
4) a- Ecrire l'équation bilan de la réaction mettant en jeu le couple CcH; COOH 
ІСН; СОС et МН; /NH; en prend l'acide le plus fort à droite. 
b -Calculer la constante d' équilibre de la réaction. 


On considère la réaction chimique d'équation : 
HSO, + НСОз z> 80°, + HCO; 

La constante d'équilibre relative à cette réaction est K = 3,98.10° 

1?) a — Définir un acide ; une base d’après la théorie de Bronsted. 
b — Donner les couples acide-base mis en jeu dans cette réaction. 
c — Comparer la force des deux acides dans ces deux couples et déduire celle 
des deux bases conjuguées. 

2°) Sachant que la constante d'acidité du couple qui contient l'entité HSC, est 
Ка; = 1,15.10". 
Calculer la constante d'acidité Ka, de l'autre couple mis en jeu dans la réaction. 
3?) On considère le système chimique formé par les quatre espèces précédentes 
de concentration 


HSO, | = | HCO; | = 10? mol. L! ; | SO? | = [H,CO,] = 10! mol. L’ 
[н;СО, | 


a — Dans quel sens évolue le systéme ? Justifier. 
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b — Déterminer la composition du mélange lorsque le systéme atteint son nouvel 
état d'équilibre. 


V 


1. Donner les couples acide-base qui montrent que НСО, est amphotére. 
2. Soient les couples acide-base suivants : 
C; e H.C OH, Pas. 
C М РТР E 
a) Compléter ces couples. 
b) Soit la réaction entre l'acide du couple C, et la base du couple C:. 
b.- Ecrire son équation chimique. 
b;- Donner l'expression de sa constante d'équilibre K en fonction des différentes 
concentrations. 
bz- Sachant que K = 88, comparer les forces des acides et des bases des deux 
couples. 
3. Soit Kb, la constante de basicité du premier couple et рКа, = 3,2 pour le 
deuxième couple. 
a) Exprimer K en fonction de Kb,, Ka, et Ke. 
b) calculer Kb:. 
c) Retrouver l'acide le plus fort et la base la plus forte. 
On donne : Ke = 10". 


On donne: Ke-10 * 

On considère les couples acide/base suivants: (A; / CH43NH;) de рКа, = 10,7 et 
(C H 5 OH / B;) de рКа» = 10 

1- Donner les formules de A, еї B; et comparer les forces des acides des deux 
couples. 

2 — Ecrire l'équation de la réaction de la méthylamine CH, МН, avec l'eau. 
Calculer la valeur de la constante c'équilibre K, de cette réaction. 

3 — a- Calculer la constante d'équilibre K de la réaction entre CH, NH, et 
C H,OH. f 

b- On mélange en solution aqueuse 0,1mol de chacune des entités des deux 
couples. 

Calculer les quantités de matière de CH; NH, et de A; a l'équilibre dynamique. 
c- Déduire la molarité de Н; 0 ` dans la solution obtenue. 

4 — Dans une autre expérience, on fat réagir l'acide NH, avec la méthylamine 
CH; МН, La constante d'équilibre de cette réaction est K; = 31,6. 

a — Comparer les forces des acides C; H5 OH et NH, " Justifier. 

b — On mélange 0,1mol de СН; OH ; 0,2mol de МН; 0,2 mol de C; H; O et 0,1 
mol de NH, `. 
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b.- Calculer la valeur de la fonction x des concentrations de ce système. 
b; -Dans quel sens le systéme évolue-il spontanément ? Justifier. 


N/ 


Dans le tableau ci-dessous on donne les valeurs à 25?C, des pKa de quelques 
couples acide/base. 


; n 
Couple acide/base NH; / NH 


3 


1- Classer en le justifiant, par force croissante les acides entre eux et les bases 

entre elles. 

2- On fait réagir à 25 ?C, l'acide méthanoique HCOOH avec l'ammoniac NH;. 
Ecrire l'équation de cette réaction. | 

3- On désigne par Ka et Ka respectivement les constantes d'acidités des couples 


HCOOH/HCOO: et NH, / NH,. 


a) Montrer que la constante d'équilibre de la réaction qui se produit s'écrit : 
k- Ra. 
Ko 
b) Calculer la valeur de la constante K. 
4- A 25°C, les espëces chimiques présentes dans un mélange (A), ont les 


concentrations suivantes : [NH,] = 0,1 mol.L = a [HCOO | = 0,02 mol.L em 


[МЫШ] = 0,5 mol.L `' et [HCOOH] = 0,04 mol.L ”' . 
Déterminer la réaction possible spontanément dans le mélange (A). 


HCOOH/HCOO 








3,8 


L'acide dichloroéthanoique СІ,СНСООН réagi avec la base aniline CHNP: 
selon l'équation suivante : 

CLCHCOOH + СН;МН = CLCHCOO + C4qHNH; 

A l'instant initial on mélange un volume v,= 0.2L de solution aqueuse d'acide 
dichloroéthanoique de concentration C;= 1molL et un volume v; = 1L de 
solution aqueuse d'aniline de concentration C; = 0,2 mol.L''. Quand l'équilibre 
s'établit il se forme 19,6 10^mol d'ion anilinium C;H;NH3*. 

1- a) Dresser le tableau descriptif d'évolution du systéme. 

b) déterminer la composition molaire du mélange à l'équilibre. 

2- Calculer la constante d'équilibre K de la réaction. 

3- Comparer les forces des acides CLCHCOOH еї C;H;NH;' 

4- Le pKa de l'acide СІ,СНСООН est рКа, = 1,3. 

Déterminer рКа» du couple acide-base (СеН;МН; / C6sH5NH,). 
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Corrigé 
1- c-rapide 2- b- HO '/H;O 3 - b- faible 
4- b- plus faible que OH 5- b- plus faible que HO 
]- Faux:c'estune base faible 2- Faux : transfert de protons (H^) 
3- Vrai 4- Faux 5- Vrai 
6- Faux ` un acide faible est moins fort que HO" et plus fort que HO 
7- Faux 8- Faux 


PO; + H,S0,«——— —— HPO; + HSO; 
1- PO; gagne un proton Н? selon : 
PO; +H <= => HPO;^ 
HSC, perd un proton H” selon : 
HSO; + H = => HPO," 
Il y aun transfert de protons => c'est une réaction acide base. 
2- Les couples PO? /HPO4 et H,SOj HSO; 
Equations formelles 
HSO; => H + HSO; 
Et POT E> H + HPOj 
ET 2: 
i | HSO; |. | HPOj | 


= éq 
[H,SO,], | POZ | 


éq 


N/ 


l- a- СГ + НО 4—*HCI + OH 
NH; Sp HO < NH, + OH 
[нсі], | OH | 
мы eq cq _ 


l [Cr T bl 
ren], ү 
NH 


| 


K, = constante de basicité 
2- a- HCI + H,O CT + HO 
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NH, + HO NH; + H3O 
H,O* | [cr 
BELONGS 
[НС1] 

| H,O* | NB, | _ 
кы] UM 


Is 


Couple acide/base K, 
LÀ 2 | E 
= -10 
-5 -10 











| pK | 
mpor mor mn qur ^ mae CS 


Sachant que рК, = – log k, <=> K,- 107 
pK, =- log k, <=> K, = 107 
pK, + pK, = pKe = 14 et K, x K, = K, = 10714 


2- Ош, HPO“ 
3- L'acide le plus fort est celui qui le K, le plus élevé et le pK, le plus faible. 
pK, = 12,4 pK, = 7,2 pK, = 4,62 pK, = 4,05 acidité 
croissante 
HPO7 H,POZ C.H,NH;* СН О; 
La base la plus forte est celle qui le K, le plus faible et le pK, le plus 
fort. 
pK, = 1,6 pK, = 6,8 pK, = 9,38 pK, = 9,95 acidité 
décroissante. 
PO; НРО; C. H;NH, C;H,0: 
É HSO; / SOT рКа = 1,94 
HCO,H / НСО, рКа = 3,75 


i- HSO} - HCO; == > SO; +НСО,Н 

Acide 1 +base2 sf basel + acide 2 

2- Premiére méthode : selon la valeur du pK, 

e Le couple qui ale pK, le plus petit possède l'acide le plus fort. 
рКа < pKa HSC, est plus fort que HCO;H. 
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e Lecouple qui a le pK; le plus petit posséde la base la plus forte. 

pK;; = pK, — pKa = 14 – 1,94 = 12,6 

pK = pK, — pKa = 14 — 3,75 = 10,25 

pK; <рКь => HCO; est plus forte que SC, 

Conclusion : le couple qui a l'acide le plus forte posséde la base la plus faible. 
Deuxième méthode : selon la valeur de la constante d'équilibre. 


_ [SOT |, [HCO,H], 
[HSO; |. | HCO; | 


eq 








Bue [sor Lino ace | H, o^. | HCO; | 
| HSO; |, [HCO, H]. 
= = = E —]0P*«7*« = 64,56 
a2 


K > 1 les entités de gauches sont plus fortes que celles de droite <=> HSO, est 
plus fort que et HCO; est plus forte que SO; . 

[sot |[HCO,H] 10?x10" ` 

[HSO; | HCO; | 107 х0,001 


II < K => le sens (-1) est possible spontanément. 


3- а- П = 


C Coon 


рва 





pK, + pK, = 14 à 25°C 
K,xK,=K.; pK,--log K, ; K, = 10?* 
pK; = - logK, ; K, = 10?F^ 
2- L'acide le plus fort posséde le pK, le plus petit ou le K, le plus grand. 
acidité 
croissante 
NH; С,Н.МН; C.H.COOH HO 
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3- a- C;H;,COOH/C,H,COO et NH; / NH, 

C;H;COOH + NH, = ë СНСОО + NH; 

i | CH;COO" |, | NH; | 


éq 








ba KE са 
[C,H;COOH], [NH,],. 
_[но°}[с,нусоо |, _ 
a(CsH;COOH/C;H;COO") ` = [сң,соон] al 
6775 éq 
S _ | H;O* |[NH.] m 
a(NH; /NH; ) | NH; ] a2 
= K= K. _ ж — |0РКе-РКы 21092742 
K, 10% 
=> K = 10° 
V HSO; + НСО; => SO? +Н,СО, 
K = 3,98 10? 


1- a- Un monoacide est une entité chimique électriquement chargée ou non, 
capable de libérer un proton (H^) au cours d'une réaction chimique 

- Une monobase est une entité chimique chargé ou non capable de capter un 
proton (ion H^) au cours d'une réaction chimique. 

b- HSO;/SO; ; H,CO,/HCO; 

K > 1 les entités du premier membre sont plus fortes que celles du second 
membre. 

=> HSC, est un acide plus fort que H,CO, et НСО, est une base plus forte 


que 802 
= [Bo | [s07 |. _ 
al | HSO; | al 


éq 


2- K 


_ HO | HCO; | 

d [H,CO, | 
-— [H,CO,]| so” | K 
[HSO; | НСО; | Ka 
K, 115.10* 
K  3,98.10 


al 





= 2,88.10`* 
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. [R;CO,],, [SOT |. wg 10? 
[Eso], | HCO; ia 102.102 10^ 
II = 100 < 3,98 10? 
TI < K => le sens (1) est possible spontanément. 


b- HSO; + HCO;=== > SO; +  H,CO, 
t=0 107 107 107 107 
ta (0° — уа) (10^—-ya) (10 + уа) ` (10 + ya) 
y = l'avancement volumique 
A l'équilibre dynamique 
_ (107+y,)00"+y,) _ (10 ty 
(10*- y, )(10*-y,) ` (107- y.) 
_ 10 + 
— Ja KK 210 y, =102/K- KK . Ya 
7 107 "y 


>y, (VK +1) 210? /K- 107 
102./K-10 10743,98105- 10" _ 630,77.10? 


=> У; = — gu = 
гез 43,98 10 +1 631,87 
= 0,998.10? = 10? mol.L'! 
Composition finale 


[SOZ |= 10" + уг, = 10 10? = 11.10? то 
[H,CO, ] = 11.10? melt 

| HSO; | = 10°- ya = 0 

| НСО; | = 10? - ya = 0 


La réaction peut étre considérée comme totale. 


V 


|i H, C,O,/HC,O, S HC,O; CO 
2.a- Cl: Н,С,О,/НС,О, 
C2 : HF/F- 
b-1- Н,С,О, + F — НС,О, + HF 
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I | HC,0; |. [HF], 
[H,C,0,].. [F] 


eq 


b-2- K 


b-3- K = 88 > 1 => НСО, est un acide plus fort que HF 


F- est une base plus forte que HC,0, 


K 
3-a- K = aH,C,0,/HC,04) _ K, 








Кә K, 
Or К = K, => EL E 
К, K, xK, 
K 107^ 
b- K,, = £ = SE 
KxK, 88х10 
Ka 158.19 
c- pKa, = 3,2 


Кы = 1,8 10? => pKb; = -logKy = 12,74 
рКа = pK. — pK; = 14 — 12,74 = 1,26 
рКа <рК => l'acide 1 (H,C,O4) est plus fort que l'acide 2 (HF) 


{ A,/CH,NH, ;pKa = 10,7 


C.H,OHB, `; pKa = 10 

l- A= CH,NH: 

B, -C,H,O- 

pK < рК„ => l'acide 2 (C;eH5OH) est plus fort que l'acide 1 CH,NH; 
2- СН,МН, +H,0 == > CH,NH; + OH. 


[Он | | CH,NH; | 
ı = ——— x = Ku (forme usuelle de la loi d'action de masse) 
[CHNE, |. 


K,- K,,7 10P% ; pK,; = pK, - pKa = 14 — 10,7 = 3,3 

K, = 107? = 5,01 .10* 

3-a- CH,NH, + ÇG,iH.OH 4———* CH,NH; -C,H,O 
z- | CH,NH; | C;H,OH | 


[CH,NH, |[С,н,он] 
_ [CH,NH,]| H;O* | EL HO || С,н,он | 
` |cHNH;|] = `? ° [C,H;OH] 
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— 
— ` + =  ——— — 


b- CH,NH, + C;H,OH з=» CH,NH; +C,;H,0° 
ї=0 0,1 mol 0,1 mol 0,1 mol 0,1 mo] 
Lea dy (0,1 RE x) (0,1 - X) (0,1 + x) (0,1 T x) 


© 
— 
© 
MÀ 


3 








AED о e 











-] 
[CH,NH,][C;H,OH] 01 0,1 
V V 
II < K => le sens (1) est possible spontanément. 
A l'équilibre dynamique 
2 
_ (0,1 Txa) ns AE i әв 
(0,1 - x4.) 0,1 - x, 
=> 0.1 + Xéq — V5 .0,1 = V5 . Хед 
=> xa (1 + V5) =0,1.V5 - 0,1 
_ М5 х 0,1-0,1 04236. 0,0382 mol 


Ж eu АНЫН е 
À 1 + 45 3,236 
Donc D (CHNH,) = 0,1 - x4,— 0,0618 mol 


Den set" 1 + x 0,1 + 0,0382 = 0,1382 mol 

4-a- NH; + CHNH, == = > NH, + CHNH; 

К, = 31,6 

C,H,OH + CH,NH, ——— CHO + CH,NH; 

K,=5 

K, > K, => la réaction (2) est plus avancée. 

On a la méme base CH,NH; donc l'acide (2) NH; est plus fort que l'acide (1) 
C,H,OH. 


Autrement on calcule pK. et on le compare PK (com) 


a(NH; /NH;) 
_ [NBI CH,NH; | Кл 
| | NH; |[CH;NH,] K 
=> K 


a| CH; МН; /CH,NH 
( 38123 3 2) 


=K,xK 


a(NH; /NH; ) a[CH,NH; /CH;NH, ) 
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=K; x10?*» 
= 31,6 x 10'% = 6,30 10? 
К —9,2-pK, 


a(NH; /NH;) 
pK, < pK,, => NH, est plus fort que СНОН 
(1) 
b-1- CH,OH + МН, <= = > C,H;O *NH; 
(A) (Bj) (-1) (B) | (Aj) 
_ [HO J NH: | K, _ 1096 _ 
5 [с,н,он]іхи,] K, ` 107 ` 
K; = 1072717 = 0,0316 
E | C;H,O" || NH; | _ 0.2 x 0.1 ú 
 [cHon]Nm] Of x 0,2 ` 


b-2 II > K, => le système évolue dans le sens inverse (-1) 


1 pK PK 


]- L’acide le plus fort est celui qui le pK, le plus petit 
NH, СНзСООН НСООН Acidité 
Croissante 

pK, = 9,2 pK„= 4,8 pK; = 3,8 
L'acide le plus fort correspond à la base la plus faible car pK, + pK, = pK. 
pK, = pK. — pK, 
Si pK, augmente pK, diminue. 

HCOO СНСОО МН; Basicité 

Croissante 


2- HCOOH + NH, = == HCOO + NH: 

(HO | HCOO | 

3- a-HCOOH/HCOO => K = belleg 
[HCOOH] 


HO || NH 
NH; NH, = Kan | a ) 
4 


i [HCOO |. (NL _K 


al 
[HCOOH], [NE |, Ka 
om~ 


] (РК 





== IO pK, = 1 OË РК, =] 07238 =] 0" 


b- K = 
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K =2,51 10° 

S[HCOO [NH] _ 0,02 x 0,5 , 
= [HCOOH][NH,] 0,04 x 0,17 
II < K => la réaction directe est possible spontanément. 


4- 


3 


Equation de la réaction CLCHCOOH + C,H,NH, z` CLCHOO + C,H,;NH; 


Etat du Avancement П (C1 CHOON) Псен;мн,) Do cucoo | Ten 
système 


| n | 0 | 0 — 
Xr 
По ~ CV: = 1x 0,2 = 0,2 то] 
По = С,У, = 0,2 x] = 0,2 mol 
b- n = x,= 19,6 10° mol 


(CSHSNES )f 





Composition du mélange à l'équilibre 
= = x, = 19,6 .10° mol 


П(сьснсоо) c HNH) 


NcicHcoon)r ^ Moi” ХЕ 0,2 - 19,6 .10* = 0,004 mol 
= D (сен;мн,) 
+ z EKE 
x ü | C,;H,NH; jA | CLCHCOO I i (19,6.10 ) 2201 


z [C CHCOOH], [С,Н,МН, |. p (0,004) 004) = 
3- К> 1 => CLCHCOOH est plus fort que l'acide C,H; NH; 
pK, 
4- к= Ba => К, = Ee n 
K K K 


a2 








107? 
=> K= =2,08 .10° 
2401 


pKa me Jogk 
= - ]og(2,08 .10?) 


Les acides et les bases | Résumé 


PH des solutions aqueuses 


* Définition: pH = -log [H,O'] soit [H;O*] = 10?" . 

* Produit ionique de l'eau Ке = [НО ].J.OH]] 

** pH d'une solution aqueuse d'un monoacide fort : 

> Un acide est dit fort s'il s'ionise totalement dans l’eau [НО] = Ca 

> Pour une solution d'un monoacide fort dont la concentration initiale est C,, 


оп а: 
pH =- log C, soit C, = 10°. 


* pH d'une solution aqueuse d'une monobase forte : 


> Une base est dite forte si elle s’ionise totalement dans l'eau [OH] = C, 

> [HO be /[OH] 

> Pour une solution d'une monobase forte dont la concentration initiale est Cp, 
ona: 


pH = pKe + log C; soit €, = 1 PH - PKe- 


* Comparaison de la force des acides et celle des bases : 


> Selon la concentration initiale : 
e А pH égaux , l'acide le plus fort est celui qui correspond à la concentration 
initiale la plus petite . 
* A pH égaux, la base la plus forte est celle qui correspond à la concentration 
initiale la plus petite. 
> Selon la valeur du pH : 
e А concentrations égales, l'acide le plus fort est celui de la solution dont le 
pH est le plus petit . 
* A concentrations égales, la base la plus forte est celle de la solution dont le 
pH est le plus grand. 
% Taux d'avancement final т, ou coefficient d’ionisation a: 

Pour un électrolyte, on définit le coefficient d'ionisation ou de dissociation 
a comme suit : 
quantité de — l'électrolyteionisé ou dissocié 

quantité initiale de l'électrolyte dissous 


NEN bai —- | 
» Pour les solutions acides, Tf = x s < 1. (si l'acide est fort 1;—1;5si 


Tf -Q = 


l’acide est faible rel т = < 0.05 l'acide est faiblement ionisé. 





Les acides et les bases Résumé 


Z3 


> Pour les solutions basiques, — 1; = —— < 1. (si la base est forte œ = 1 ; si 


l'acide est faible œ < 1 ; sit: = < 0.05 la d est faiblement ionisée. 


* Force d'un acide — Force d'une base : 
» Casd'un acide: 
Pour connaître la force d’un acide, il suffit de calculer [H3O'] = 10?" et 
la comparer à C : 
O Si [607 < C = L'acide est faible. 
(J Si [HO] = C = L'acide est fort. 
> Cas d'une base: 
Pour connaître la force d'une base, il suffit de calculer [H3O'] = 10?" 


, puis [ОН] = "E. et la comparer à C : 
[H30°] 


3 
Si [OH] « C 2 La base est faible. 
Si [OH] = C = La base est forte. 


+ Effet d’une dilution au dixième sur le pH d'une solution : 


C 


C 
Solution (S) ! dilution au dixième 3 Solution ei 10 
pH 


7 = 
pH” ? 
> Cas d'une solution acide : 


& Pour un acide fort : 
pH = -log C: 3 pH' = = -log Ca' = -log Ca 
Donc d 


> Cas d'une solution basique : 


= -Jog Ca + 1 


e Pour une base forte : 


pH = pKe + log Cb; рН’ = pKe + log Cb’ = pKe + log = Ke-tlogC,-1. 


Donc pH'-pH-1 pH 





Les acides et les bases Enoncé 


V 


Le produit ionique de l'eau à 80 °C est Ke = 2,5.10 

l- Calculer pke de l'eau à 80 °C. 

2- Une solution aqueuse, à cette température, de pH — 6,5 ; est-elle acide ou 
basique ? 

3- Une solution S de volume V= 200mL contient 10^ mol d'ions OH. Quel est 
son pH à 80?C ? 

4- Le pH d'une solution aqueuse est 4,7 à 80°С. En déduire la concentration 
[OH] de cette solution. 


Wi 


On prépare, à 25°C, deux solutions de concentration molaire c= 107 molt, 
l’une d'un acide AH l'autre d'un acide A-H. Les pH des deux solutions sont 
respectivement : 4,7 et 3,9. 

1) Quel est l'acide le plus fort ? 

2) a- Calculer les concentrations des différentes espèces, autres que l'eau, 
présentes dans les deux solutions. 

b- Calculer le taux d'avancement final ту pour l'acide АН et т» pour l'acide 
AH. 

c- Comparer t4 et ту et retrouver l'acide le plus fort. 

3) a- En déduire les constantes Ka et pKa de ces deux acides. 

b- Retrouver l'acide le plus faible en comparant les valeurs des pka. 


Enoncé 


On dispose de deux solutions aqueuses S, et S, de deux acides notés 
respectivement A;H et A;H. 


Les pH de deux solutions ont la méme valeur pH = 3. L'un des acides est faible 
et l'autre est fort. 


1) Calculer le nombre de moles n ,, et n „ d'ions (НО?) contenus dans V = 10 


cm? de chaque solution. 

2) On dilue 10 cm? de chaque solution avec l'eau distillée jusqu'à obtenir V — 
200 cm? de solution. La dilution de S, donne une solution S"; de pH; = 3,7 et 
celle de S; donne une solution S’; de pH, = 4,3. 

a) Calculer les nombres de moles n, et n; d'ions (H3O^) contenus respectivement 
dans les solutions diluées S", et S^». 

b) Identifier la solution initiale qui correspond à l'acide fort. Justifier la réponse. 
c) Calculer la concentration molaire de la solution initiale de l'acide fort. 
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3) La solution initiale de l'acide faible a une concentration molaire égale à 
5.75.10? mol.L”. 

a- dresser le tableau d’descriptif d'évolution du système chimique. 

b- Calculer le taux d'avancement final de la réaction 

c- L'acide peut-il être considéré comme faiblement ionisé ? 


Wi 


A la température de 25°C et par dissolution de deux acides АН et AH 
séparément dans l'eau , on prépare deux solutions (Si) et (S;) de méme 
concentration C, = C; de pH respectivement pH; = 2,9 et pH, = 2. 

On prélève 50 cm? de chacune des deux solutions (Si) et (S2) et on lui 
ajoute 450 cm” d'eau distillée 

Les pH des nouvelles solutions sont respectivement рН” = 3,4 et pH?’ = 3. 

19) a)Etablir l'expression du pH d'une solution aqueuse d’un 
monoacide fort en fonction de la concentration C de la solution. 

b) En déduire la variation du pH qui accompagne la dilution 10 fois d'une 
solution de monoacide fort. | 

2°) a) Comparer les forces relatives des acides АН et A-H er déduire que l'un 
est fort l'autre est faible 

b) Calculer la valeur commune à C, et C2. 


V 


Une solution d'acide éthanoique de concentration molaire C = 0.1 mol.L a un 
pH- 2,9. 

1) Calculer la molarité des entités chimiques présentes en solution. 

2) Calculer le coefficient de dissociation a. de l'acide éthanoique. Conclure. 

3) Déterminer le рКа du couple acide, éthanoique ion éthanoique. 

4) On préléve 10 ml de la solution précédente. On la dilue à un litre, le pH 
devient 3,9. Reprendre aux questions 1 et 2 puis conclure. 

5) Une solution d'acide éthanoique de concentration C"-10? mol.L "aun PH 
—6. 

Calculer le coefficient de dissociation œ” de l'acide éthanoique. Conclure. 


N/ 


On prépare, à 25°С, deux solutions à 5 .JO?moLL'!, l’une d'une base Bi, l'autre 
d'une base B;. 

Les pH des deux solutions de B, et de B; valent respectivement : 9,8 et 11,2. 

1?) Quelle la base la plus forte ? 

2?) a- Calculer les concentrations des différentes espèces, autres que l'eau, 
présentes dans les deux solutions. 
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b- Calculer le taux d'avancement final t4 pour la base B, et T; pour la base В». 
c- Comparer 7, et т) et retrouver la base la plus forte. 

3°) a- En déduire les constantes Ka et рКа des deux couples correspondants. 
b- Retrouver la base la plus faible en comparant les valeurs des pka. 


N/ 


Toutes les solutions sont prises à 25? C. On donne ke = 10. 

On prépare des solutions aqueuses d'acide éthanoique СНСООН de 
concentrations molaires différentes C et on mesure leurs pH. Les résultats sont 
consignés dans le tableau suivant : 





1) Ecrire 1 équation de la réaction de l’ionisation de l'acide dans l'eau. 
2) Dresser le tableau descriptif d'évolution du systéme. 
3) On considère la solution S, 


a — Exprimer le taux d'avancement final 7,de la réaction de l'ionisation de 
/ 


l'acide, en fonction de C, et du рН, de la solution $). 
b — Calculer т, et vérifier alors que la réaction est trés limitée. 


Les mesures sont faites à 25°С. 

On dispose de deux solutions de monobases de concentrations molaires 
inconnues : 

La solution (Si), de concentration molaire C;, a un pH, = 11. 

La solution (S2), de concentration molaire С, a un pH; = 10,7. 

Afin d'identifier ces deux solutions, on les dilue 10 fois. La solution (S;") a un 
pH; = 10 et la solution (S7) a un pH;'- 10,2. 

1) a) Montrer que le pH d'une solution de monobase forte de concentration 
initiale C est donné par la relation pH = 14 + log C si la solution n'est pas 
trés diluée . 

b) En déduire la variation de pH qui accompagne la dilution 10 fois d'une 
solution de monobase forte. 

c) Quelle conclusion peut-on tirer en ce qui concerne les solutions (S;) et (S;) ? 
2°) La solution (S2) est une solution d'ammoniac dont le рКа du couple (МНА? / 
NH) est 9,2. 

a) Ecrire l'équation de l'ionisation de l'ammoniac dans l'eau. 
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b) Calculer les concentrations des espèces chimiques autres que l'eau, présentes 
dans la solution (S;) 

c) c-1- Calculer les coefficients de dissociation a et а’ de l'ammoniac dans la 
solution (S2) et (S>). 

c-2-Quel est l'effet d'une dilution modérée sur l'équilibre chimique de 
l’ionisation de l'ammoniac ? 


V 


1) Une solution A d'acide méthanoïque, de concentration molaire C A710 
mol.L"', a un pH égal à 2,4. 

a) Donner le couple acide/base correspondant à l'acide méthanoique. 

b) Calculer les concentrations molaires des espéces chimiques présentes dans la 
solution. 

c) En déduire le pKa du couple acide/base étudié. 

2) Une solution B de méthanoate de sodium HCOONa de concentration 
molaire, Cg-5.107^mol.L'!, a un pH égal à 8,25. 

a) Ecrire l'équation de la réaction entre les ions provenant du méthanoate de 
sodium et l'eau. 

b) Calculer les concentrations molaires des espéces chimiques présentes dans la 
solution. 

c) Retrouver la valeur du pKa calculée au 1?) c). 


On se propose de faire l'étude expérimentale d'une base faible. 

1?) On prépare 100mL d'une solution aqueuse S d'éthanoate de sodium, 
CH;CO;Na, de concentration C, en dissolvant 0,41g de ce sel supposé pur et sec. 
a) Calculer C. 

On donne: Му = 1 g.mol' : Mo = Leg mof : Mc = (ie mol Мұ, = 23g.mol . 
b) Ecrire l'équation de la réaction qui accompagne la dissolution. Préciser les 
couples acide-base mis en jeu. 

c) Enumérer les espèces chimiques , autres que les molécules d'eau , 
présentes dans la solution S . 

d) En appliquant les lois de conservation adéquates et la loi d'action de 
masse ,écrire toutes le relations qui existent entre les molarités des espéces 
chimiques présentes dans S . 

2) On mesurele pH de 5 solutions d'éthanoate de sodium de concentration 
C connue ; on obtient le tableau suivant : 





Les acides et les bases Enoncé 


a) Vérifier que, pour toutes ces solutions, la molarité en ions HOT peut être 
négligée par rapport à celle en ions ОН. 

Le produit ionique de l'eau, dans les conditions expérimentales utilisées, est 
Ke = 10, 
b) On pose [OH] = x. Exprimer , en fonction de C et x, la molarité en ions 
CH3CO; et celle de l'acide éthanoïque . 
c) Montrer que l'on peut écrire, avec une approximation que l'on précisera : 
рКа = 2pH-logC-14. 
d) Compléter le tableau ci-dessus. En déduire la valeur moyenne de pKa. 
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Corrigé 


Ç A 80°C K. = 2,5 10 


1- pK, = - logK, = - log (2,5 107) = 12,6 


K . 
2- Si pH = ES — 6,3 milieu neutre 





Si pH» = =6,3 milieu basique 


Si pH < PR —6,3 milieu acide 


Donc à 80°С pH = 6,5 = milieu basique 


og _ 10^ , 
3» [он] = =ë 77 -5 10^mol 
-1 
[H,O* | = Ga u m = 1074+47 = 5,01 10 
Ç АН  pHi=4,7 ; С= 10° moLL" 
AH pH; = 3,9 
L AH; [Н,О"|=10°“® =10* mat 


AH ; [H,O'| = 10" = 10° moL.L' 
(pol >| H;O* | à concentration égale => l'acide A;H est plus fort que 
l'acide А Н. 
2- a- Solution de АН 
e Les équations : AH + H,O «—— A, "HO 
2H,0 < > H,O' + OH” 
e Inventaire des espèces autres que l'eau HO ; OH ; AH; Aj 
[НО], = 107 = 1,99 IO" mol 


- K. = 17Р — Neng ' 
| OH |= [HOT] = 10PRi pK, = 104714 = 5 01 mol. L! 


e Principe de l'électro neutralité : 
[ai] + [OH] =[H;0*] 
[A] њо“ - [or | 
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= 1,99 .10° — 5,01 .10 1? = 1,99 .10? то! 

Remarque : dés que le pH 7 6 on néglige la concentration des ions provenant de 
l'eau devant celle des ions provenant de l'acide. 

e Principe de la conservation de la matiére 


Cose [AH] + [А ELM Ge |A; | 
=> [A;H] = 10? — 1,99 .10? = 10? mol.L” 
LM 


107 < 0,05 => on néglige [A] devant C. 


Remarque 

Solution de Kë 

e Equations des réactions AH + НО kA +H,0° 
2H,0 => HO + OH` 

e Inventaire des espèces autres que l'eau АН; A; HO ; OH 

[ H;O'], = 107 = 126 .107 mol.L'! 

[OH | = 1092 7K = 195*— 7,94 10! тот 


e Principe de l’électroneutralité : 


[H;O* | = А5 |+ [он |, 


LA; | =[ H;O* | - ГОН | 2126 .10* –7,94.10"" =1,26.10 тог 


pere | O | 19910 asun 


[AH] | H] 107 
= 3,96 10° 
рКа = = s 40 
[aB], _ (1,26.104) 
"ei [AH "Im ` 
= 1,587 10° 
pK. = 5,8 


b- pK; < pKa; => l'acide A;H est plus fort que АН 


(5): AB ; pH 23 
S.) АН ; pH=3 


l- V = 10 cm? 
noi = no = [H;O'] x V = 1074 x v = 10? x 10? = 10? mol 
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2. У' = 200 mL 
ET (S) De pH - 37 


(&)— (5) DepH-43 


a- Dans (51) 
noi = DO ] x V' 210? x V'=10*' x 0,2=3 99. 10” mol 
по = [НО]; x V' = 10777 x V' = 103 x 0,2 = 10? mol 

b- La dilution de (S;) n'a pas modifié le nombre de mole de H;O' ce qui 
signifie que l'ionisation de l'acide A;H était totale dans (S2) d'ou AH est un 
acide fort. 
e Principe de la conservation de la matiére 


C-[A;H bc? => [A,H] =C- A; | 
MEAS oe - 1,26 10" = 10? mol.L` 
Remarque 1,26 .10* est négligeable devant 10° 


4 
r 126.10 126107? 20,0126 < 0,065 





X y 
TT ИСЕ f 
b- т, = = — 
X ik 3 inax 
— 1? 
xç = l'avancement final 


NS 
y = E = l'avancement volumique 
AH + HO A + HO 
| pK; 
t=Ü c excès 0 10 ? 
tr — C— yr exces yt 107" 


Y = Y max => C — Ymax = Ü => Ymax — C 
[H;O`] x [H3O лее T [H3O Jeau 
10? = yp + [OH] 


mU < + 
no 


Lorsque pH < 6 => 


cu 1] QpH Рк 


pH - pK, 


«0,05 donc [OH] est négligeable devant 10° pH 





<=> yr=[H307] = 10 zi 
10?^ 199.10? 








T, = = =1,99.10” 
C 10 
-pH; -4 
EH 
C 10 


T2> т => AH est plus fort que A H. 
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Remarque : Par contre la dilution de (Si) a entrainé l'augmentation du nombre 
de moles de HOT ce qui signifie que l'ionisation de A.H n'est pas totale d’où 
AH est un acide faible. 

c- Pour un acide fort pH = -logC; 

=> C. = 10?" = 10? mol 

3- C, = 5,75 10° mol.L concentration initiale de l'acide faible AH 

a- Tableau d'descriptive d'évolution : 


Equation de la réaction AH + HO 


Etat du 
Systtme 


excès 





pH < 6 on néglige les concentrations des ions provenant de l'auto-ionisation de 
l'eau devant celles provenant de l'ionisation de l'acide 


= vc) A; klor kung 
Or Ymax 7 m C; 


| AH ; AH 


Су = С»; a pH, = 2,9 À pH, = 2 
1- a- pH d'une solution acide fort. 


AH + HO => A + HO 





_ PK. 
{= 0 С excès 0 10 ° 
tr C- yr excës yr 10? 


° [H3O] kai [H3O" ].ciae ш [H3O Jeau 

= [A] - [OH] 
pH < 6 => [Н;О' M [OH] <<< [H;0"] 
acide fort => [A] = 


=> HO = [| A Së 
=> |pH = -logC 
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b- Dilution 10 fois => C' = = 


=> pH' = -logC' = -log = -logC + log10 = pH + 1 


pH 
2- a- suite à Ia dilution 10 fois : 


e pour l'acide AH 
ApH = pH, - pH; = 3,4 ~ 2,9 = 0,5 1 
—» AjH n'est pas un acide fort c'est un acide faible 
e pour l'acide A;H 
ApH = рН, - pH; - 3-2-1 
=> А.Н est un acide fort 
b-Ci-C;-C 
pH; = -logC => C =10*° =10°mol.L' 


=> C, = С, = 10“ molt 


]- CH;COOH +H;O => HO + СНСОО 
2H,O z= = > HO + OH 

e Inventaire des espëces autres que l'eau 

HO" ; OH" ; CH;COOH ; CHaCOO 

e[H;O'] = 10? = 107? = 1,26 10? moll" 


[ ОН” |= _ Ke 1077 Arm, 1029-4 

[H,O'| 107" 

= 101^ = 7,94 107 molt 

e Principe de l'électro neutralité 
[H:0*] = [OH] - [СНСОО] 
=> [CH4COO] = [H0] - [OH] 

= 1,26 10? — 7,94 10? 

= 1,26 10? moll" 
e Principe de la conservation de la matiére 
C = [CH;COOH] + [СНСОО] 
=> [CH;COOH] = C - [СНСОО] 

= 10”! — 1,26 10? = 10! molt" 

1,26.10? 


(1,26 10? est négligeable devant 0,1 car —— =1,26.10° —0,0126 < 0,05) 


_ [CH;COO" | 126.10? 


2- -1 
C 10 


=1,26.10 ° 
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a < 1 l'ionisation de l'acide n'est pas totale, elle est limitée donc l'acide 
éthanoique est un acide faible. 


E | H0" | [CH,COO | _ (126.10? 
[CH;cooH], 107 


К, 71,587.10? 
pK, = -logK, = 4,8 


3- 


V-V +V.= IL 
4- V.=10mL +V—— 
pH = 3,9 


e Concentration des espèces 
[H:0*] = 10°? = 1,258 10* moLL'! 


-pK -14 
| ОН = _ a ЧЕ =7,94.107"" mol.L' 
[H,O* | i 1,258.10 
- Principe de la neutralité électrique 
[СНСОО] = [9,07] - [OH] 
= 1,258 10“ mol L^ 
- Principe de la conservation de la matiére 








= [CH.COOH]  [CH;COO 1 = Sch | 
[CH,COOH] = 
NI —1,258.10 
= 8,74 10^ mol.L'! 
e Le coefficient de dissociation oi C' = S VA =10° moLL' 
X> V. 


 [CH,COO | 1,258.10 
C 10^ 

= 0,1258 
Conclusion o > а => la dilution a favorisé l'ionisation de l'acide. 
5- C"=10*mol.L! 
рН = 6 

, IROl 10 _ 

C" 10 ° 

Solution trés dilué => a" = 1 => l’ionisation de l'acide est totale. 


Conclusion 
Dans une solution trés diluée l'acide faible se comporte comme un acide fort. 
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С, = С» = 5 10° moll" 

B, ; pH E 9,8 

B;;pH;-112 

l- [ОН | «109^ PG =10°*-1*=1042 molL” 


| Он | «109^ 95-1095 "—10*? то 


| OH | > | OH | => B, est une base plus forte que la base B:. 


2- a- Solution de B, 
В, + HO = = => BH + OH 
2,0 Q A HOT + OH 
e les espèces autres que l’eau 
HO" I OH е В, 5 DH 
[HO]; = 10° = 1,58 10? mol.L! 
| oir | 2107 2107? 26,310? то! 
- Principe de la neutralité électrique (P.N.E) 
[BH] = [OH] - [H:0*] = 6,3 .10?— 1,58 10" 
= 6,3 10° mol.L” 
- Principe de la conservation de la matiére (P.C.M) 
= [Bi] + [ВНІ] 
=> [Bi] = C - [BiH'] = 5.10? — 63 10* = 4,3 10° molt 
e La solution de B, 
[H,0* | 210?" 21077 263107 тол 


ГОН | =10 210748 21,5810? тог 

| BH" |=[Он | -| HO* | ;| Он | 71,5810? mol.L' 

[B,]- C - | B/H* |- 5 10? - 1,58 10? = 3,42 10? mol.L' 
b- B + HO zè BH + OH 


_PKe 
t-0 C excés 0 ` 10 ? 
tt (C-t;) excès yr 10Р PF. 
"ou | BH | 
У С 
ВН? 5 
mid = La I -1,26.10? 20,0126 
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BH' -5 
MELLE La озде 
C 5.10 


c- T2 > 11 => B> est plus forte que В, 
 [B]]H:O']. 43.10? 1,58.107* 


a Ka = сме -1,078.107 
" Inn 6,3.107 
pK. = - logKa = 7,97 
B, |[H,O* -12 3 
 [B,.]] GO]. 63.10? x3,42.10 ИРТ? 


" — [BH' | 1,58.10 2 
pK; = - logK,, = 10,86 
b- On sait que pK, + pK, = pK. = 14 à 25°C 
pK, S pK. Е pK, 
PKa > рКа = pK» < pK,; <=> Ky; > Ka; => B; est une base plus forte que В|. 


V 


СНСООН + HO == > HO + CH,COO' 
Tableau descriptif 


Equation de la réaction | CHXCOOH + ЊО 4 CH;COO` + HO" 


système 
10 ` 


excés 


X 
Avec = x : avancement ——— mol 


iE 
pm 


















Nr 





У : volume de la solution —— L 
y : avancement volumique => mol.L” 
3- Soit la solution S; : 
C, = 10! moll" 
pH, = 2.9 

M 

Y max 
Ymax = C 
[H;O`] E [H3O «ciae T [H3O JTeau 
907] = [СНСОО] + [OH] 

= yr T ] QPH - pKe 
pH < 6 = 107 "H" est négligeable devant [HO] 
=> [907] = [СНСОО] = у; 


a- t,— 
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2,9 
b- т,= => = 101#= 0,0125 
10" 


Tr < 0,05 => la réaction est très limitée 


(S) qœ C =? pH, = 10,7 
Dilution 10 fois pH, =10 
pH, =10,2 


l- a-B: base forte => ionisation totale 
B + HO == É > BH + 0H` 
290 <= => HO + OH 
[OH] = C (dés que le pH > 8 on néglige les molarités des ions provenant de 
l'eau) 


он ol don) 
on =[H:0° rat 
si pH > 8 — [OH |. estnégligeable devant! OH | 


— > C, =? pH, = 11 


10° 14 


10^ 10^ 
H = -lọ HO = -]og—— = 14 + logC 


HO 

LB, F [or] ` ES 

b- Cu — pH' = EE = 14 + logC - 10810 
= ]4 t logC ~ 1 





La variation est une diminution 
жш S, ApH,=>-1 = base forte 


pour S, ApH z-1 = base faible 
2- NH,/NH, pK, =9,2 
a NH, + HO «== NH, + OH 
b- 2H0 = > HO -OH 
Les espèces : HOT ; OH ; NH; ; NH, 
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[H;O'] = 109" = 1,99 10 mol.L! 
[OH] = 107? = 5,01 10^ molt" 


e P.N.E : [H;O*] + [мн; | = [og ] 
| NH; | - [OH |-[H;O* | =5,01.107 то 


e Loi d'action de masse 


_ [NH,]| B,o' | 
` [NG] ` 
[NE] = K,x| NH; | _ 10?*: x! NH; | _ 10 ?x 5.10* 
3 (HO | H;O* | 10797 
[NH;] = 1,58 .10? mol.L” 
c-l- a = т; 


el iz IO = = 0,031 0,05 


2 
C-2- bs dilution favorise l'ionisation, donc l'équilibre se déplace dans le sens 
d'ionisation de NH; 


l- a- HCOOH + H;O Ж HO + HCOO 
le couple est HCOOH/HCOO' 
b- Les espéces autres que l'eau : 
HOT ; ОН ; HCOO' et НСООН 
[H3O*] = 10?! =107* = 3,98 10? mol.L'! 
[OH] = 10° = 191156 = 2,51 19? mol.L” 
e P.N.E 
[H,O']= [HCOO ] + [OH] 
=> [HCOO ] = [9,0% - [OH] = 3,98 10? – 2,51 10? 
= 3,98 10? mol.L' 

e P.C.M 
Ca = [HCOOH] + [HCOO ] = [НСООН] = C, - [НСООЈ] 
=> [HCOOH] = 10 – 3,98 10? = 107 mol.L'! 

K 


ei — = 0,0398 <0, os) 


[H,0* [[Hcoo ] (3,9810?) 
[нсоос] 107 
pKa = -logKa = 3,8 


c- K,= -1,58.10* 
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pKa - 3,8 

2- HCOONa ; Са = 5.10? mol.L'! ; pH = 8,2 
HCOONa —— HCOO' + Na’ (electrolyte fort) 

Na est un ion spectateur 

HCOO est une base faible qui réagit avec l'eau selon : 
HCOO + HO === => HCOOH + OH 

e Les espèces 
2H0 <=== = > HO + OH 

HOT ; OH ; HCOO' ; HCOOH ; Na* 

[H;O*] = 10% = 105^ = 5 10? molt" 

[OH] = 10H -»K* = 1 9823-14 = 1,78 10? mol.L” 

e P.E.N 

[H,O'] + [Маў = [HCOO] + [OH] 

=> [HCOO `] = [H;O'] + [Na] - [OH ] 

=5 110° +5 102 – 1,78 .10* 

= 5.10? moll" 

e P.C.M 

Св = [HCOOH] + [HCOO] 

[НСООН] = Св - [HCOO]] 

= Св - ([H507] + [Na] = [OH ]) 

m Св = [H;O`] = [Na ] + [OH] 

= [OH] - [H;O `] 
= 1,78 .10*=5.107 
= 1,78 .10°° molt" 


6.107 
ты 0,05) 


_ | H,0* || HCOO | _ 5.10? x 5.10? 


c- K, —=14,04.10 ° 
[HCOOH] 1,78.10 
pK, = - logK, = - log(1,404 107) 
pK, — 4,58 
indem pen s 
V MV 


M = masse molaire du sel (CH3CO;Na) 
—2x12 + 3 + 32 + 23 = 82 g.mol'! 

V = volume de la solution 

m = masse de sel dissous 
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Amose ии 5.10? molt" | 
82x0,] | 
b- CH3CO;Na CH,CO, T Na 


Ма” : acide inerte 
CH,CO), : base faible, elle réagit avec l'eau selon : 


CH;COO + H,O == СНСООН + OH 
Les couples acide-base mis en jeu sont : 
CH;3COOH/CH;COO et H50/OH* 
c- Les espéces chimiques autres que l'eau présentes dans la solution S sont : 


Na HO ; OH ; СН,СОН et CH,CO, 
d- e Electro neutralité 
| CH,CO, |+[Он |-[H,o* ]|-[Na* | o 
e Conservation de la matière 
| CH,CO; | -[CH,CO,H]- C (2) 
e Loi d'action de masse 
_ | H,0* || CH,CO, | 
: [CH,CO,H] 
К. = [HO ]x[OH] (4) 
2- a- [HO] = 10?" et [OH] = 10PP - rke 
pour toutes ces solutions 
7,90 < pH < 8,9 => 10% < [HO] < 107? 


LA uai eaei Dc C D Ee Ee Eh arem AE C E E sz E 


= Y ah, 


pne 
E PeT E 4, 


E det A m4 IE Len 


(3) 


<=> 10% < [OH] < 107! => 10" < Ся S1077 
[or] 


— 77 aa Se? 


<=> 1,58.10* < Loo €1,58.107 = 0,0158 
Lon | 
0,0158 < 0,05 => [H3O"] est négligeable devant [OH] 
b- [OH] = x 
La rélation (1) => [СНСОО] = [Na*] + [HO] — [OH] 
= [Na ] - [OH] 
Or Na* est un acide inerte ; [Na] =C 
=> 
(2) => [CH;COOH] =C - [CH.COO] =C -C +x 
=> [CH;COOH] = x 
EE 
SS [B,o* | c 
j K 


g 


pK, = - logK, = - log DOT — logC + logK, 


C- 
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=2pH - logC - pK. 
à25?C pK,=2pH- logC - 14 


d- 









pK. = pK, *pK,, + pK, * pK,,* pK; 
amoy 5 
_ 4,80 +4,70 4,80 + 4,70 + 4,80 
Bes Ten 
PKamoy = 4,76 
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Dosage 


> Courbes d'évolution du pH : 


> Variations du pH au cours de > Variations du pH au cours de l'ajout 
l'ajout d'une solution base forte sur d'une solution d'acide fort sur une 





solution d'acide fort solution de base forte 
pH pH 









pHez7 | prm 
-logCa : 
: V, 
0 М 
Equation bilan : 
H;O* + ОН: Totale, 2 H,O HO + oH — etale, 2 H,O 


Au point d'équivalence, on a : 


С.У, -C АЛ 





> Variations du pH au cours de l'ajout d'une solution de base forte 
sur une solution d'acide faible 





pH АН + H,O e> A +Н;О' 
HO" + OH —— HO 
pKeHogC Eeer ee al > = 
AH + ОН — >A + HO 
| * Au point de démi-équivalence, 
5 опа [AH] = [А] 
Dou 





рКа(АН/А) I А 
K = ке =|н,О' | 
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> Variations du pH au cours de l'ajout d'une solution d'acide fort sur une 
solution de base faible 





B +H,0O«==> ВН + ОН 
OH -H;0 —— H,O 


pKa(BH7 в)“ B + pr — B, BH no 


* Au point de démi-équivalence, on a 


: [B]-[BH'] 


D'où K,= MM i. = OH | 


=> pH = e. a 


-logCa 





* Les indicateurs colorés : pour savoir plus 


» Définition et symbole : 


Un indicateur coloré de pH est un couple acide / base d'acide faible ou de 
base faible dont les formes acide et basique ont des couleurs différentes. 

On symbolise un indicateur coloré par Hind et sa base conjuguée par 
Ind Le couple acide-base de l'indicateur coloré s'écrit : HInd / Ind . 


» Teinte sensible de l'indicateur et pH de la solution : 


C'est la couleur intermédiaire entre celle ce la forme acide et celle de la forme 
basique. 
Dans une solution aqueuse de HInd, il s'établit un équilibre dynamique selon 
l'équation chimique : 

Hind + H,O == Ind + H,0° 
bad o 


La loi d'action de masse s'écrit : à ед dynamique, on a : Ka = 
[HInd] 


Ka _ _ [rna | 
bo [amna | 








> Zone de virage de l'indicateur coloré : 


# Si [HInd] > 10.[Ind] > Kei < T > Gr: T —|pH < pKa -1 


On observe la couleur de la forme acide : celle de HInd 
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# Si [Ind] > 10.[Hind] => = | >10— [210 = pH>pKa+1 | 


On observe la couleur de la forme basique : celle de Ind 





L'intervalle pour lequel l'indicateur change de couleur est appelé zone de 


virage de l'indicateur : 
рКа—1<рН < рКа +1 


D'où le schéma récapitulatif suivant : | 
pH » pKa- 1 pKa- 1 pKa рКа + 1 pH > рКа +1 | 
Couleur de Hind ————————————— Couleur de Ind 


Zone de virage 
Teinte sensible 
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Enoncé 


On dispose d'une solution d'un détartrant à cafetiére d'acide sulfamique de 
formule NH;SO;H (monoacide fort) La solution porte l'indication suivante : " 
Acide sulfamique 1%" c'est-à-dire que 100mL de solution aqueuse contient 1g 
d'acide sulfamique. 

Afin de vérifier l'indication portée par l'étiquette du flacon, on préléve un 
volume V, = 20 mL de cette solution que l'on dose par une solution aqueuse 
d'hydroxyde de sodium de concentration molaire Cg = 0,1 mol.L '. Ce dosage 
est suivi par ph-métre, on obtient la courbe suivante : 


pH 
14 
12 


10 


Vb (mL) 
0 10 20 30 


]- Ecrire l'équation de la réaction de dissolution de l'acide sulfamique dans 
l'eau. 

2- a- Ecrire l'équation de la réaction ayant lieu au cours du dosage. 

b- Définir l'équivalence acido- basique. 

c- Déterminer graphiquement le point d'équivalence en précisant la méthode 
utilisée. 

d- Expliquer la nature de la solution à l'équivalence. 

e- Déterminer à partir du dosage la quantité d'acide sulfamique contenue dans 
Ja prise d'essai. L'indication portée par l'étiquette est-elle vérifiée ? 
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3- On donne les zones de virage de quelques indicateurs colorés : 


Indicateur coloré Zone de virage de P 
Jaune de méthyle 2,9—4 


Bleu de bromothymol 6— 7,6 
0- 12 


indicateur 















Choisir parmi ces indicateurs celui qui convient le mieux à ce dosage. 
On donne: Mj-14 g.mol', Mo= 16 g.mol', М;=32 g.mol' Mg =1 emol 


Wi 


Toutes les solutions sont prises à 25?C, température pour laquelle pKe = 14. 

On dispose d'une solution aqueuse (Sı) d'acide méthanoïque НСООН de 
concentration C, inconnue et d'une autre solution (S;) d'acide  éthanoïque 
СН;СООН de concentration С, = 3.10? mol.I". 

On dose, séparément, un volume V4 — 20 mL de chacune des deux solutions par 
une solution aqueuse d'hydroxyde de sodium NaOH de concentration molaire 
Св = 2.10? moLL'. 

Un pH- métre permet de suivre l'évolution du pH du mélange au cours du 
dosage. On obtient les deux courbes (C 1) qui correspond au dosage de 
HCOOH et (C 2) pour CH;COOH. 
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1?) a- Montrer, à partir des courbes que les deux acides utilisés sont faibles 

b- Déduire des deux courbes les valeurs pKa, et pKa, des deux acides. 

c- Classer ces deux acides par force croissante. 

2°) a- Ecrire l'équation de la réaction chimique qui se produit au cours du 
dosage de l'acide méthanoique HCOOH. 

b- Déterminer la concentration C, de la solution (S:). 

3°) lors du dosage de l'acide éthanoique СНзСООН L'équivalence peut être 
repérer en utilisant la phénolphtaléine comme indicateur coloré et dont la zone 


Incolore Rose violette 
8.2 10 


de virage est indiquée ci-dessous; 

Donner un encadrement de la valeur de pHg du mélange à l'équivalence. 

a- Sachant que le pH du mélange réactionnel à l'équivalence relative au dosage 
d'un acide faible AH est donné par la relation suivante : 


V 


On dissout 9 g d'une amine de 
formule générale 
Cnk,:.NH dans l'eau pour 
obtenir 2L de solution Sg. On 
dose n Ув= 40 emt de Sp à l'aide 
d'une solution d'acide 
chlorhydrique de concentration 
CA = 0.2 mol.L et on suit la 
variation du pH au cours du 
dosage .On obtient la courbe ci- 
contre. 

E désigne le point d'équivalence. 
]- D'aprés l'allure de la courbe, 
l'amine utilisée est-elle une base 
faible ou forte ? Justifier la 
réponse. 

2 - a - Déterminer la concentration Cg de la solution Sp. 

b - Déduire la formule brute de l'amine utilisée. 

3 - a - Ecrire l'équation bilan de la réaction entre l'amine et l'acide 
chlorhydrique 

b - Calculer la concentration des différentes espéces chimiques présentes dans la 
solution initiale d'amine. 
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c - Déduire la valeur du pk, du couple acide — base correspondant à l'amine. 
d - Retrouver la valeur du pk, à partir du graphe. Justifier la réponse. 
On donne : Mc =12 g.mol”. Muy = 1 g.mol . 


V 


On dissout une masse m d'une amine (B) dans l'eau pour obtenir une solution 
de volume V = 1 L. 

On dose un volume Vg = 20 mL de cette solution à l'aide d'une solution 
d'acide chlorhydrique de concentration C4 = 0,1 mol.L'! . Un pH-métre permet 
de suivre l’évolution du pH du mélange au cours de ce dosage. La courbe 
pH = f (VA), (V4: volume de solution acide versé), présente deux points 
remarquables : 

- le point M de coordonnées : Vam=S mL  , pHy =9,8. 

- le point d'équivalence Е de coordonnées : V4y7 10 mL ,pHy = 6. 

1. a-définir l'équivalence acido-basique. | 

b- déterminer la concentration molaire Cg de la solution d'amine. 

2. On note BH' l'acide conjugué de l'amine (B). donner, en justifiant la 
réponse, la valeur du рКа du couple BH*/B. 

3. a-En s'aidant du tableau suivant, déterminer la masse molaire et la formule 
brute de l'amine B. 






Amine (CH3)3N 
92 |98 [10,8 II (ue ` 





On donne My-1 g.mol! ` Mc-12g.mol! , M у= 14 g.mol' 

b- déduire la masse m de l'amine B, dissoute dans un litre de solution. 

4. a- calculer les molarités des différentes espéces présentes dans le mélange 
correspondant au point M (VA- 5mL). 

b- quelles sont les propriétés de cette solution. 


N/ 


Une solution (S) fait virer l'hélianthine au jaune et le bleu de bromothymol au 
bleu. Le phénophtaléine est incolore dans cette solution. 

1) Proposer un encadrement de la valeur du pH de cette solution. On donne le 
tableau suivant : 
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| ; Couleur de la Р Couleur de la 
Indicateur coloré | Zone de virage I 
forme acide forme basique 
Hélianthine Rouge 3,2 € pH< 4,4 Jaune 


Bleu de 


2°) En déduire l'intervalle d'encadrement de la molarité de cette solution en ions 
hydroxyde OH. 
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Corrigé 


Na NH „SO,H + H,O ^ NH „SO, + H,0° 

2?) a/ NH „SO; + H,O' + Ма + OH = 2H,O+ Na' + NH,SO, 

b/ А l'équivalence audio- basique le nombre de moles d’ion Н.О" fourni par le 
volume V, par ionisation totale est égale au nombre de moles d'ions OH ` 


fourni par le volume Vp de soude ajouté à l’équivalence. 
c/ La méthode utilisée est la méthode des tangentes. 


nm ns 9] e ques ne ne ques ne seu N AA ANAT EET NV e s imt rrr 


DEZ d'ILR A 


sense s зз ее-{ 





; | | | vb (mL) 
16 20 24 28 32 36 
VBE- 21 





4 pH,-7 le milieu est neutre car No et NH,SO; sont inertes ou 


spectateurs. 

e/ Dans 20mL 

n, = СУ, =C Vpop = 21.10? x0,1 
= 2.1.10?mol 

Dans 100mL 


n=5xn, =1,05.10“mol 

m=nxM=nx(M, +3M,, + M,*3M,) 
= 1,205.10? x (14 - 3-- 32-- 48) 

m=1,01g =1g 

=> L'indication est vérifiée. 


3°) Le bleu de bromotymol convient mieux car sa zone de virage contient le pH 
à l'équivalence. 
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ç 1°) a/ Les 2 courbes présentent deux points d'inflexion ; un point à 
l'équivalence et un à la demi équivalence et pH, ^7 donc les deux acides sont 
faibles. 

b/ А la demi équivalence pH, = рКа. 


Justification : Ka = [4 50 | 
[AH] 
A la demi équivalence [4 |= [АН] 


=> Ka =[H,O*] 

=> -log Ka = -log[ Н.О | > | pH = рКа 

Donc рКа, =3,8 et pKa, = 4,8 

c/ L'acide le plus fort est celui qui a le pKa le plus petit ou le Ka le plus grand. 

рКа < pKa, = L'acide méthanoique est plus fort que l'acide éthanoique. 
CH,COOH HCOOH acidité croissante 


2°) a/ HCOOH + Na° +OH" — HCOO + Na° + H,O 

Ы CV, = Car à l'équivalence 

Cu 2.107 x30 
V, 20 


C, 23.10? molt 


t 1°) La courbe présente 2 points d'inflexion et pH, < 7 — la base 
utilisée est faible. 














2)a CV, wt =C = CA AE 
V, 
oe ps Er 
40 
bh == 
V MxV 
or M =l12n+2n+1+14+2 
= ]4n+17 
gut зш У ЕРА 
CV  0,1x2 
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- 1 
45-17 22 


14 
La formule brute de l'amine est : 


C,H:NH, = CHN 
3°) a/ C,H, NH, +H,0° > H,O + C,H, NH} 
Ы С,Н,МН, + H,O => C.H NH; + OH- 
2H,0 => H,O' + 0H- 
HO: OH ; С,Н.МН;; C,H,NH, 
*Les espéces : 
HO OH”; CHNP: C,H,NH, 
[H,0*]-10 77 «10 ^ 21,26.10 " mol.L' 
IO" 
[H,0"] 
* Principe de l'électro neutralité : 
[OH ]-[H,0" ] -[C,H,NH; ] 
= [G,H,NH;]-[OH ]-[H,0"] 
[H,0"] 
(OH | 
[OH |—[C,H,NH;]-[OH ]- 7,94.10? mol L" 
* Principe de la conservation de la matière : 
C, «[C,H, NH, ]-[C,H, NH; ] 
 [G;H,NH,]- С, -[C,H,NH; | 
—0,1-7,94.10 ^mol.L! 29,2.10 * mol.L" 
[H,O*][C,H,NH,] 1,26.10 7 x9,20.10? 
[CH,NH;]  — 7,94.10 2 
= 1,459.10" 
рКа = -log Ka =10,83 =10,8 
d pKa = pH,, eq (а la demi équivalence) 
=10,8 





=> 14n+17 = 45 n = 


[047] = =10!PF = q 9119-14 2197?! —7 94.10? mol. L! 








< 0,05 = [H.,O" | est négligeable devant 


c/ Ka = 
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E 


e 


ç 1°) a/ А l'équivalence acido-basique le nombre de moles d'ions HO" 


fourni par le volume V, d'acide est égal au nombre de moles d'ions OH ` 


fourni par le volume V, de la base par ionisation totale. 





ВИСИ eC EQ. - Саа 
B 

бш е Lagos 

2°) Dans = PH e 79,9 


3°) ai рКа =9,8 > B = (CH,),N 
La masse molaire est 
M 3M. *9My, +My = (3x12) - (9x D) +14 =59g.mol.L 
Ы С, = — m-C,xMxV 
MV 


т= 0,05х59х1= 2,950 
4°) a/ V,, = 5mL => c'est la demi-équivalence. 
L'équation de la réaction du dosage 
(CH), N + Н,О* +С э Н,О+СГ +(CH,), МН” 
Les espèces : H,O'; OH ; СГ; (СН), №; (СН, ), МН” 
*[H,0*]-10 77 =107* 21,58.10 "molt 
*[OH ]=10%” Pp = 1 92814 26.3 10? mol.L ` 
C.O. 01x3 
V,+V, 20-45 
*Principe de l'électro neutralité : 
[OH ]-[CT ] -[H,0" ] -(CH,); NH `] 
[(CH,), NH ]=[OH"]+[CI-] -[H;O*] 
= 6,3.10° +0,02-1,58.107" 
-0,02moLL' = [CT ] 


*Principe de la conservation de la matiére 


(СН), N]+[(CH,), NH*] = i 





*[Ccr]- =0,02mol.L ! 
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C; С.У, 
КК». P El; 
Cy, СУ, 
Fab, V,+V, 
ке CaV р u C V, 
V, +V, 
_ 0,05x20-0,1x5 
l 25 
= 0.02mol.L' 
Ы [(CH,),N]=[(CH,), NH `] : c’est une solution tant que son pH varie très 
peu : 
+ Lors d'un ajout de faible quantité d'ions OH ou d'ion H CO" 
+ Lors d'une dilution modérée. 


V 1°) 7,6< pH x82 


2%) 7,6€ -log[H,O' |< 82 
-8,2 < log|H O' ] x -7,6 
10^ «[H,O*] x 107^ 

Ke 


[(CH,),N]— 


1077 < — — «107^ 
[OH | 
1076 < Ae <10" 
он“ 


107107 «(OH ] x109?.107^ 
3,98.10 ' mol.L X[OH ]xX1,58.10 °mol.L ' 
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Les piles 


* La pile Daniell: 


» Tout dispositif qui permet d'obtenir du courant électrique gráce à une 


réaction chimique spontanée est une pile électrochimique 

» Une demi-pile est formée d'un conducteur électronique (métal, alliage 
métallique ou graphite) en contact avec un conducteur ionique (électrolyte). 
» La pile Daniell fait intervenir les couples redox Zn^' / Zn et Cu” / Cu 


dont le schéma est le suivant : 


lame de cuivre 


solution de CuSO, (C2) 


Cette pile est symbolisée par : Zn Da" (C1) || Cu” (C;) |Cu. 
L'équation chimique associée s'écrit : 
Zn Cu. == Zn” + Си 
> La force électromotrice de la pile Daniell est E = Epp - EG 
» Pile de type Daniell 
e M, / M," (C)IIM;" (С›) / М. 
e L'équation chimique associée est 
M sa) + Mj" М," + Mic 
Red; Ox; Ох, Кеа, 
> La force électromotrice de la pile Е = Емі — Esc 
+ Variations de la f.e.m d'une pile avec les concentrations: 


lame M1 i = 


: 2* " 2t 
solution contenant M; solution contenant M, (C2) 


> Le symbole de cette pile est : M,” (C) | M; || M,” (С) | M». 
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> L'équation chimique associée s'écrit : M, + M; MATT + M, 
> La f.e.m. E est définie comme étant la d.d.p entre la borne de droite et la 
borne de gauche : 

Е = V borne droite 7 V vorne gauche (en circuit ouvert ouvert) 

* Si la borne de droite est le pôle (+) : E > 0. 

* Sila borne de droite est le póle (-) : E < 0. 




















L'expression de la fem E est donnée par la formule de Nernst : 


M? | C, 
= E°-0 ,0310g —- 
[M 2 | C, 


E 










. É A - 0,03log | 















E? : f.e.m. normale (ou standard) (f.e.m. lorsque IT = 1 c.à.d. [M ”'] = [M;"]) 
n : nombre d'électrons mis en jeu. 







Lorsque la pile est usée (ne débite plus de courant), on atteint l'équilibre 










dynamique : n.E? 
K = 199^ 
IÏ =K et E = 0; d’où: 0 = E? .— log K> log K = E° > log K = 













n.E? 
0,06 


* Comparaison des pouvoirs oxydants des couples rédox : 
>  L'électrode normale à hydrogéne (ENH). 


soit 














fil de platine 


H2 (g) ——— 








PH2= 1 atm 


solution d'acide [H3O']-1 molt) 







»  Potentiel normal d'électrode d'un couple redox : 


Pour déterminer le potentiel normal d'électrode d'un couple M” / M, on réalise 
Ja pile suivante : 
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у) 


pt === pont salin 


H ZZ L LÍ LÍ L 
2 


P=1 atm 


c" F An e &L.| solution contenant 
[H,0 1= 1 то! тач = a —Á M> (C) 


Pile permettant de mesurer le potentiel normal d'électrode E(M^'7M 
> Comparaison des pouvoirs oxydants (ou réducteurs) des couples redox : 


e Plus E«(M^'/M) est grand, plus les cations M” sont oxydants. 

e Plus FOOM IM) est faible, plus le métal M est réducteur. 

e Pour deux couples redox. Mj" / M, et M5" / M, celui qui a le potentiel 
d'électrode normal le plus grand renferme l'oxydant le plus fort (donc le 
réducteur le plus faible). 


* Détermination de la f.e.m d'une pile et sens d'évolution: 
Soit le pile dont le schéma est le suivant : 


PH2= 1 atm 


solution contenant 


• Le symbole correspondant est : M, | М, (Ci) / || M; (C2) | M. 
e L'équation chimique associée s'écrit : 
M; +M” M," +M, 

м? | 


e E = E°- 0,03 log 
= MF] 


C 
= (E? ( m22+/m2) — E? (м12+/м1)) — 0,03 log = 
2 
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1" cas E>0 


М» 3 pôle (+). 
M: > pôle (—). 


Le courant circule de M; 3 M}. 
Les électrons circulent de M; 3 M.. 
La réaction possible spontanément est la réaction directe. 


2°" cas E<0 
М, > pôle (>. 
М, > pôle (+). 


Le courant circule de M, > М». 
Les électrons circulent de M53 M.. 
La réaction possible spontanément est la réaction in verse. 
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Enoncé 


Ç Choisir la (ou les) bonne (s)réponse (s). 
1) Unmepile électrochimique fait intervenir : 
a- Une réaction acide-base 
b- Une réaction d'oxydoréduction 
c- Une réaction chimique quelconque 
2) L’équation associée à une pile permet de déterminer : 
a- Le schéma de la pile 
b- Le symbole de la pile 
c- La polarité de la pile 
d- Le sens de circulation des électrons dans le circuit extérieur. 
3) La polarité de la pile est déterminée par : 
a- Lesigne de la f.e.m de la pile 
b- Lesymbole de la pile 
c- L'équation associée à la pile 


` Répondre par vrai ou faux 


1) La £e.m d'une pile est toujours positive 

2) Le pont salin permet de faire circuler des électrons 

3) La polarité de la pile est déterminée à partir de son schéma 

4) Dans les conditions standards, la Lem de la pile est égale à sa fe.m. 
normale. 

5) Le couple qui a le potentiel standard le plus élevé posséde l'oxydant le plus 
fort 


6) L'expression E - E? - Leg log] Ï est valable à : 
n 


a- 0°C 
b- 20°C 
c- 25?c 


ç On considëre la pile symbolisée par : 
Cu |Cu 2* (1moIL/)) || Pe (molt 7) | Ее 
l- Ecrire l'équation de la réaction chimique associée à cette pile. 
2- La mesure de la force électromotrice (f.é.m) donne E- - 0,78 V 
a- Faire un schéma de la pile sur lequel on précisera le sens du courant électrique 
et celui du mouvement des électrons dans le circuit extérieur 
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b- Calculer la constante d'équilibre K relative à l'équation de la réaction 
chimique associée à cette pile. | 

Comparer les couples redox Cu" / Cu et Fe ? /Fe 

c- Ecrire l'équation de la réaction chimique spontanée lorsque la pile débite dans 
un circuit extérieur 

d-Calculer les concentrations atteintes par Cu ^' et Fe ^^ lorsque la pile ne peut 
plus débiter du courant électrique 

On supposera que les volumes des solutions de droite et de gauche restent 
constants et égaux. 


ç On réalise la pile symbolisée par: 


ММ (10! moLL || Zn” (1moL.L/))| Zn 
1) Schématiser la pile et écrire l'équation chimique associée. 
2) on donne la f.é.m de cette pile E= -0,50V 
a- Déterminer les polarités des bornes ainsi que le sens de circulation du 
courant dans le circuit extérieur 
b- Donner l'expression de la f.é.m de la pile. 
c- Calculer la valeur de la f.é.m normale de la pile ainsi que la constante 
d'équilibre 
d- Comparer les couples redox mis en jeu. 
Quelle est la réaction qui se produit spontanément si la pile débite un courant ? 
3) Quelle est l'électrode dont la masse diminue au cours du fonctionnement. 
4) Sachant que la diminution de masse de cette électrode est égale à 13 mg. 
Quelle est l'augmentation de masse de l'autre électrode? 
On donne Mz, =65g mol-1.; Мм=59 g mol-1. 


Ç On donne Bus, ni =-0,25 V.E gnes za =-О, 76У, Б рь =-0,13 V 


1) On réalise la pile P; symbolisée раг: 

Ni |N (0,01mol.L/)) || Pe" (101.17) Ее. 
On constate que le courant circule dans un circuit extérieur de l'électrode de 
nickel (Ni) vers l'électrode de fer (Fe). 
a) Écrire l'équation de la réaction spontanée, qui se produit dans la pile Pj. En 
déduire les modifications survenues dans chaque compartiment de la pile. 
b) Monter que le potentiel normal du couple Fe^ /Fe est inférieur à une valeur 
que l'on déterminera. En déduire si le fer est attaqué par une solution acide ou 
non. 
2) On plonge maintenant une lame de zinc dans une solution contenant des 
ions Fe”. On constate la formation d'un dépôt. 
a) Comparer les potentiels normaux des couples Pe" / Fe et Zn” /Zn. 
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b) Dire si l'on observe une réaction chimique quand on plonge une lame de 
fer dans une solution contenant des ions Pb”. 

3) On réalise la pile P; en associant les deux couples Pe" /Fe (placé à gauche) 
et Zn ^ / Zn (placé à droite). 

a) Donner le symbole de la pile P; et écrire l'équation chimique associée à cette 
pile. 

b) Calculer Ek me sachant que la f.é.m initiale de la pile P; est E; —0,26 V 
quand ` [Fe^]- 10? mol L” et [Zn^ ] =l mol L”. 

c) Quelle est la constante d'équilibre relative à la réaction spontanée. 


С On réalise la pile de symbole : 


POH, (P =1 Atm) | H3O" (1mol.L™® || Sn” (1 mol.L Ï) || Sn 


La f e m de cette pile est : E, = — 0,04 V. 
1— a- Faire un schéma annoté de cette pile en précisant ses polarités. 
b -b, - Définir le potentiel standard (normal) d'un couple redox. Déduire le 
potentiel standard du couple Sn^' / Sn. 
-b;- Quel est l'intérét pratique de cette pile ? 
C — Ecrire l'équation de la réaction spontanée qui se produit dans la pile 
lorsqu'elle débite un courant. 
d — Comparer, en le justifiant les pouvoirs réducteurs et oxydants des couples 
H4O'/H, et Sn” /Sn. 
2- Le couple Sn?' / Sn est utilisé maintenant avec le couple Pb^'/Pb dans la pile 
de symbole 

Pb | Pb^ ( C, = 0,1 mol.L”) || Sn^( С,=0,01 mol.L ! )| Sn 


Le pont électrolytique de cette pile est constitué d'une solution gélifiée de 

chlorure de potassium (K'+ CI). La valeur de la fe.m de cette pile est 

Е, = — 0,04 V. 

a — Préciser le róle du pont salin. 

b - La valeur de la Cem standard (normale) de cette pile est : E = – 0,01 V. 
Déduire la valeur du potentiel standard du couple Pb^'/Pb. 

C — Calculer la valeur de la constante d'équilibre K de cette pile. 

3— a- Ecrire l'équation de la réaction spontanée qui se déroule dans la pile 

lorsqu'elle débite un courant. 

b — Dresser le tableau d'avancement de cette réaction sachant que les deux 

solutions ont le méme volume. 

c- Calculer [Sn?'] et [Pb] lorsque la pile est totalement usée 

4 — Le systéme étant en équilibre dynamique, on dissout quelques cristaux de 

sulfate d'étain (Sn^' + SO, ^) dans la compartiment d'étain (sans variation de 

volume). 
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Déterminer le sens d'évolution spontané du systéme. Déduire les polarités de la 
pile. 


Etude d'un document scientifique: Les piles alcalines 

Une pile alcaline, on croit souvent que c'est de l'électricité en boite. En fait, c'est 
plutôt une pompe < aspirante et refoulant ® » qui fait circuler des électrons dans 
un circuit électrique branché aux bornes de la pile. Afin de comprendre le 
fonctionnement de cette pile, ouvrons une pile à oxyde de manganése, par 
exemple. 

A l'extérieur, une enveloppe, souvent en matière plastique. En dessous, un 
boitier en acier est relié à la partie marquée < + >. Au contact de l'enveloppe une 
pâte gélatineuse contient une poudre noire : c'est du dioxyde de manganése dont 
les atomes de manganése sont avides” d'électrons selon la demi-réaction : 


MnO; + H,O + e — MnO(OH) + OH 


Le compartiment intérieur contient une tige d'acier plongée dans une poudre de 
zinc. Les atomes de zinc métallique peuvent perdre des électrons comme suit : 


Zn+40H > Zn(OH) tie 


Les deux compartiments anodique et cathodique sont séparés par une couche de 
potasse gélifiée (K` *OH ).En raison d'une aspiration, d'un côté et, d'une 
poussée de l'autre, les électrons circulent d'un coté à un autre jusqu'à 


épuisement des réactifs. La pile est usée, il faut la recycler. 


e  Refouler' : faire reculer = repousser 


e Avide” d'électrons : apte à aspirer des électrons 
Boitier en acier 


MnO2 


+ 
carbone graphite 


Electrolyte 
Séparateur inhibé de 
(K*OH) 


Poudre de zinc 


Conducteur métallique 
Joint séparateur 


Fond en acier 
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Questions 

1- Dégager du texte ce qui qualifie la pile de pile séche et alcaline. 

2- Montrer que la pile à oxyde de manganése est un exemple de pile 
électrochimique. 

3- Préciser la partie aspirante et la partie refoulant des électrons de la pile à 
oxyde de manganése. 

4- Déduire du texte 

a- Le symbole de la pile. 

b- l'équation bilan de la réaction qui a lieu lorsque la pile débite un courant et 
préciser les couples redox mis en jeu. 


: On réalise une pile électrochimique schématisée par la figure-1- à l'aide 
de 2 couples redox ou’ M, et M, sont 2 métaux. 
1- a- Donner le symbole de cette 
pile. 

b- Donner l'équation chimique 
qui lui est associée. 
c- Quel est le nom de l'élément 
d'association des 2 demi-piles? 1 M2 
peut-il étre remplacé par un fil 
métallique ? justifier Ci=[M1 ] c2=[M2 ] 
2- Pour C, = 0.5mol..' et 
C;- 102 mol.L” la f.e.m de la pile 
est E= - 0.65 v 


M2 


a- Déduire la polarité de cette pile et donner l'équation de la réaction spontanée. 
b- En considérant l'équation de la réaction associée, exprimer la valeur de la 
f.e.m E, en fonction de la f.e.m normale E? de la pile; du nombre n d'électrons 
échangés et des concentrations des constituants.( On prend n= 2) 

3- La force électromotrice de la pile : 


(Pt | H, (1 atm) | H* (1 molt! || M;"( ImoLl.L') | M1 est E= 0.34v. 


a- Définir le potentiel normal d'un couple redox et représenter la pile qui 
permet de le mesurer. 
b- Déduire de ce qui précéde les potentiels normaux des couples : 
Mj," М, et Mä) М,. 
c- Identifier à partir du tableau suivant les métaux M, et М,. 
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4- La pile étant usée 

a- Déterminer la constante d'équilibre relative à l'équation associée 

b- Déduire la composition du mélange à l'équilibre. On suppose que le volume 
des deux compartiments est le même 

c- Quelles observations peut-on noter si on ajoute quelques gouttes des ions OH" 
dans le compartiment contenant les ions M,™. 


V 


1) On considère la pile (A) suivante : 
Pt|H;(1atm)|HO; (1mol.L )||Fe"' (1mol.L )|Fe. 
La f.e.m de cette pile est E = - 0,44V. 
a) Faire le schéma de la demi-pile normale à hydrogéne. 
b) Déterminer la valeur du potentiel normal du couple (Fe**/Fe). 
2) On réalise une deuxiéme pile (B) en associant les deux demi-piles suivantes 
— Une lame de fer plongeant dans une solution de sulfate de fer II de 
concentration 1mol.L'!, placée à gauche. 
— Une lame de zinc plongeant dans une solution de sulfate de zinc de 
concentration 10?mol.L/, placée à droite. 
Les deux demi-piles sont reliées par un pont salin (K` + CI). 
a) Faire le schéma de la pile. 
b) Ecrire l'équation de la réaction associée à cette pile. 
c) Sachant que la f.e.m de la pile est égale à - 0,41V, déterminer le potentiel 
normal du couple (Zn*/Zn). 
d) Classer par pouvoir réducteur croissant les 3 couples H30'/H;, Zn^'/Zn et 
Fe /Ее. 
3) On relie les électrodes de la pile (B) à un résistor de faible résistance. 
a) Préciser la polarité de la pile. 
Indiquer le sens du courant. 
b) Ecrire l'équation de la réaction spontanée. 
c) Calculer sa constante d'équilibre. 
d) La masse de l'une des électrodes diminue, laquelle ? 


1°) On réalise la pile (P4) formée par l'électrode normale à hydrogéne (E.N.H) 
placé à gauche et le couple NU (Ni placé à droite avec [Ni] =1 mol.L 1. 

La mesure de la f.e.m de cette pile donne E = - 0,25 V. 

Déterminer la valeur de E*%( Ni^'/Ni). 
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2°) On réalise la pile (P;) en associant les 2 couples redox suivants : NU (Ni 
placé à droite et Co^'/Co placé à gauche. 

On donne Eat Co?*/Co) = - 0,28 V. 

a- Donner le symbole et l'équation chimique associée de cette pile. 

b- Déterminer la Lem normale E? de la pile (P;). En déduire la valeur de la 
constante d'équilibre K relative à l'équation chimique associée à la pile (P). 

c- Calculer la concentration des ions Co^ et NU" à l'équilibre chimique, sachant 
que les deux solutions contenant ces ions ont le méme volume et qu'à l'état initial 
les concentrations de Co" et NU" sont égales à Imol.L''. 


q Une étude expérimentale de l'influence des concentrations sur la f.e.m 
d'une pile électrochimique a permis d'obtenir la courbe ci dessous. 
La pile étudiée est à électrode en cuivre Cu et en platine Pt placé à droite. 


` . + r ` =| 
La concentration des ions Cu” est fixée à une moll", 


EE 
MM ANE 
35 
СЕЕ 

—— 
MN 
MO NN 
MN s 
e 
2 
NÉ 

ам 

а 

Б Е 








logiPt^*] 


]-On change la concentration des ions PC" et on relève pour plusieurs valeurs de 
[Pt** ], la f.e.m de la pile : 


a- Justifier l'allure de la courbe ci contre. 
b- Déterminer graphiquement 
b-1- la f.e.m normale de cette pile 


b-2- La concentration des ions Pt” lorsque la pile est usée. 


c- Calculer la constante d'équilibre relative à l'équation associée à la pile. 
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2- On choisit [Pt^']7 0,4m moLL'! 

a- calculer la f.e.m de la pile. 

b- Donner son schéma et son symbole. 

c- Indiquer sur ce schéma le sens du courant et celui des électrons en circuit 
fermé ainsi que celui des porteurs de charges au niveau du pont électrolytique. 
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Corrigé 


1?) faux 
2?) faux 
3?) faux 
4^) vrai 
5?) vrai 
6?) à 25°С 


V 


1°) Cu + Fe” co + Fe 


2°)а/ Е<0 => Vp — Vs < 0 > Fe — © pôle négatif 


Cu => © pôle positif 


Fe =] moll 





IO" 
[Fe] 
c/ [Си ] = [Ее ]=1mol.L ' 
=> E" = E =-0,78V 

Ep -0,78 


is 1 00.03 =10%% =10™ 





Ы E = E? —0,031ор 
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K < 1 les entités de deuxième membre sont plus forts. 
=> Cu” est plus oxydant que Fe" 
Fe est plus réducteur que Cu 
c/ E<0— le sens (-1) est possible spontanément. 
Fe-- Си? — Fe” + Cu 








d/ 
Cu 4 Fe^ => + Fe 
t=0 Imol.L' Lol E" 
f, IY, 57 
JOB ET 
[Fe^ l, "Let 


К +KY, =1-Ү, >Y, (K +1)=1-K 
_1-К 1-10 _ 
T K irio” 
=> [Ci], =1-1=0mol.L" 
[Ее], =1+ Y, =2mol.L ' 


V 


19) N, | N7* || Zn” | Zn 


Zá *]=1 moll! 





N, +Zn” => М? + Zn, 
2°) а/ E => 0,5V 

E«0; E=V;=V; >V, <o 
N. -> Le pôle positif 
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Zn — | e pôle négatif 
Ы E= E? —0,03log z 





2+ 
E = E’ —0,03 log [N] 
[Zn | 


24 
c E = E +10 aa 1 0,03 
[Zn^] 
= 0,03+0,0310g107 = —0,53V 
Eq.dy => E=0< л = K(pile usée) 
0 = Е° —0,031og K 





p? es 
log K = =; K eI 
0,03 
-0,5 
Str 
K 22,15.10 7 
d/ Les couples : 


Zn" /Zn et М / N. 
K <1= Les espèces droites sont plus fortes 
=> Zn est plus réducteur que N, 


N” est plus oxydant que Zu" 
E < 0 => (—1) possible spontanément. 
Remarque : 
2+ -l 
On peut comparer 7 à K .7 = N: J = E =Ü01> K= 2 15:107 
[4и | 1 
л> К => (=l) est possible spontanément 
Zn, +N > Zn +N, 


3?) Le zinc subit une oxydation donc la masse de la plaque de zinc diminue. 








4?) Nanréagit) = Ha formé) 





ma _ Myi > my, = m, x My, 
M, Му M, 
_13х2? 
65 
=11,8mg 


143 


Les piles 


N/ 


E? 


N? / N, 





=—0,25V; E? 


Zn? / Zn — 


-0,76V; E 2. = —0,13V 


EN м (0,01M) || Fe^* (Imol.L!) | Fe 
a/ Arc associée : 
М + Ее = № + Fe 
Le pole positif est celui de gauche donc E = V, -V < 0 
D'où la réaction inverse est possible spontanément : 
№" + Fe Fe" + N. 
Autrement : 
Les électrons circulent de : Fe — Ni => Fe — Fe” tie 


N” «2e > N. 


Fe, +N => Ее?! +N. 
sd 


Les modifications : 
e La plaque de fer se dégrade. 
e La plaque de Ni augmente de masse 


e [Fe^ | augmente 
e [N7* ] diminue 
0 0 [N] 
b/ E =E —0,03logz =E – 0, 031086 7— <0 
[Fe ] 
LN" 
Ire" 
<> E? < 0,0310g10? 
< E? < —0,06 
or E? — E, : “ES ч 
0 
<É sua 
0 
uA 


< —0,06 + E? 


NX / Ni 


< -0,06 - 0,25 = -0,317 


<> E? < 0,031og 





ES ^id 


NI" INi 


—E « —0,06 


Fe? | Fe 
0 
E. 22+ / Fe 


E? 
p? 


Fe^* / Fe 


Fe" / Ее 


< 0 = Fe est plus réducteur que l'hydrogène. 
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— Le fer (Fe) est attaqué par une solution acide. 


Ее? +2e — Fe " Sp 
2?) a/ => be + Zn —)y Ее+ Zn 


Zn > Zn” +2e 
Zn a réduit Fe. 
«E 


Fe? / Fe 


Fe 


Zn est plus réducteur que Fe — E, 
b/ 


2t/Zn 


E = —0,13V 


PPP — 
E? < _0 31 = Lu {Fe Ё E iw 
° 


Fe^ | Fe 
Fe est plus réducteur que Pb 
Fe réduit Pb” et on observe un dépôt de plomb. 


39) a/ P, :Fe| Fe” (C,) || Zn” (C,)| Zn 














2+ 
b/ E, = E’ — 0,031og Fe | 
[Zn | 
2+ 
E? = E, +0,0310g 1 
[Zn ^] 
0 0 " [Fe^*] 
Ё 120 mn Е Р, T 0, 03 log [Zn] 
0 _ po [Fe] 
Ё ғр, ш Е зы, -E, — 0, 03 log [Zn] 


= —0,76 +0,26 4- 0,06 

= —0,76 +0,26 +0,06 

= —0, 44V 
c/L'équation associée : 


H 
Fe4 Zn” => Fe” + Zn 


E, < 0 > (-1) est possible spontanément 
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60: 
=> К relative à l'équation associée est К = 10°" 
0. ré ` po Se? uu 
Е = Куз, E ope ш 0, 76+ 0, 44 = 0, 32V 
-0,32 


K 21096 =2,15.10"! 


К'= 1 =4,65.10° 
К 


К” relative au sens spontané est 


N/ 


19) a/ pt @ С) 


H2 
р=1 atm => 
Sn 
pont salin 24 
[H Ok [Sn j= 
fal H 1 moll 


E «02S —() 
Eq) 
b, / Le potentiel normal d'un couple redox Ox, / Rd, est la force électromotrice 


de la pile formée par la demi-pile normale à hydrogéne placée à gauche et la 
demi-pile formée par le couple Ox, / Red, placé à droite avec [Ox,] = molt" 


0 Em 
Es; = Е =—0,04V 
b, / Cette pile permet de mesurer le potentiel normal du couple Ox, / Red, et 


de comparer le Ox, / Red, au couple HOT / H,. 
c/ L'équation associée est : 


H, , *2H,O+ Sn” z—232H,0* + Sn 
E, < 0 => (—1)е${ possible spontanément. 
Sn+2H,O* > Sn + Н, +2Н,0* 
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Les piles corrigé 
0 
d/ Es iss 
que HO" 
2?) a/ Le pont salin permet la fermeture du circuit et assure la neutralité 
électrique des solutions dans les deux compartiments sans se mélanger. 


ЬЫ Е-Е, -E° 


Sn^* [Sn PRT [РЬ 
0 _ po 0 
= Е Pb Pb ` Ë Sn /Sn E 
= —0,04 + 0,01 = —0, 03У 
# 00 

c/ K 21099 =10 % = —0,464 

3°) a/ E, < 0 — La réaction inverse est possible spontanément. 
Sn +. Ph” => Sn” + Pb 


b/ Sn^ + Pb => Sn + Pb” 


2+ 


< 0 = Sn est plus réducteur que H, et Au" est au moins oxydant 


Gaz C C, 
t Ci -Y Go 
d C +Y, CT. 
c/ Pile usée => E—0 et z= K 

| [Pb], | C, - Y, 





[SY], GY, 
КС, + KY, =C, -Y, >Y,(K+)=C,- KC, 


1+K 
0,1-0,464x0,01 
1+0,464 
[Sn], = C, +Y, =0,01+0,065 =0,075mol.L ` 
[Pb], = C, - Y, =0,1-0,065 =0,035mol.L 
4°) A l'équilibre : 


AN Y, = =0,065mol.L 


Diir 
E = E^ _0,031og1 Le = 0V 
eq [5 





2+ 
eq 
On dissout quelques cristaux de sulfate d’étain 


[РЬ] 


— [Pb^ laugmente = lo 
[Pb^ Jaug. g LS] 





augmente — E diminue et devient négatif. 
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E<0 => Le système évolue dans le sens inverse <> An — (-) le pole positif 
Pb — (+) le pole négatif 


1°) —Pate gélatineuse 
- Poudre de zinc — Pile séche. 
- Couche de potasse gélifiée 


K` est un alcalin= la pile est dite alcaline. 
2?) Elle est le siége d'une réaction d'oxydoréduction. 
3°) La partie refoulant : le compartiment qui contient une tige d'acier plongée 
dans une poudre de zinc. 
La partie aspirante : le compartiment qui contient le dioxyde de manganése. 


4°) а/ Zn | Zn(OH); || MnO, | MnO(OH) 
b/ 
A2x(MnO, + H,Q+e — MnO(OH) + OH ) 


Zn+4OH => Zn(OH); +2e 


2MnO, * 2H,O + Zn - AOH ` > 2Mn(OH)* 20H + Zn(OH); 
= 2MnO, +2H,0 + Zn+ 20H. — 2Mn(OH) + Zn (OH) 


1°а/ M, | М || M | M, 
b/ Mi + М" =M" +M, 


c/ Le pont salin, il ne peut pas étre remplacé par un fil métallique, car le pont 
assure la neutralité électrique par déplacement d'ions alors que le fil ne laisse 
passer que des électrons. 


29) a/ E, <0 => M, = le pole négatif et M, = le pole positif. 
E, < 0 — l'équation de la réaction spontanée est la réaction inverse. 


S ÄM, +M > М +M 


24 
ЫЕ = E’ —0,031ор uM l 
[т; 





E, = E -0,03log 2 


2 
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Les piles corrigé 


3?) a/ Le potentiel normal d'un couple redox Ох, / Red, est la f.e.m de la pile 


formée par l'électrode normale à hydrogéne placée à gauche et le couple 
Ох, / Red, placé à droite. 


pt 
H2 
pz1 atm — 
Redi 

Ok — 
PLE pont 1 mol.L 

| éléctrolytique 

b/* E Bun = 0,34V 


*D'aprës 2-b) E, = Е — 0,03 be 


2 


5 Е ЕЕ +0,0310g EL 
С, 


= 0,65 +0,03 log => =-0,599V 


-2 





Or E° = E) -E = E) =E ` +E 





<> Ез = ЕЗ. = —0,26V 
cM = Си et М, = М, 
EP -0,599 
49) a/ K «1099 =10 99 2197? 
b/ Cu+ NI Cu +N. 
t=0 С; С, 
і, C, +Y, C -Y, 
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f 

[NP], G +Y, 

=> KC, + KY, =G, -Y, => Y,(K +1) = G, EC 
10? 102 

p.58 СЛ = RU E 

K+1 10 +1 

=>[M;*]=[Cu"]=C,-—Y, =0,5—0,5 = Ото 

[Мә ]=[М ]|=С,+УҮ, 2107 0,52 0, 5ImoL E" 

[M] 

[M7] 

M7 +20H ` э M,(OH), 


=> [М7 diminue => E, devient positif 


[Ow СҮ 








— 


= 0, Smol.L” 


c/ E, = E^ —0,031og -0 





=> le sens (1) devient spontané et M, > (+) et M, — (>) 


V 








pt (platine) 
1°) a/ Нә 
p=1 atm ә 
platine 
platiné [H;0"]=1 molt 
b/ EL p, =la ел de la pile (A) 
—-0,44V 
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2?) a/ 


KA 

Fe . Zn 
NL Re 
Imoli! 10 molt! 


Ы Fe; - Zn^ = Fe” + Zn. 








2+ 
c E=E —0,03log | 
[Zn] 
2+ 
E? = E+0,03log L€ 
[27| 





= -0,41+0,09 


= —0,32V 
or E' = qn Ein 
>E? n p EE UE EK 
d Е? Sep ce 0 — Zn est plus réducteur que Н. 
Ноа jg, <0 = Fe est plus réducteur que Н. 
E "m Е „ar p, => Zh est plus réducteur que Fe. 


HO IH, Fe^ / Fe Zn / Fe 


—— F ——+ pouvoir réducteur croissant 
39) a/ E = E, — E; =-0,041V <0 = 


La borne de droite est le pole négatif (-). 
La borne de gauche est le pole positif (+). 


15] 


Les piles corrigé 








b/ 
Zn => Zn“ +2e 


Fe^* +2e — Ее 


Zn+ Fe” — Fe+ Zn” : c'est l'équation inverse de l'équation associée. 
c/ La constante  d'équilibre relative à l'équation associée est 
E 092 
K = 109.95 = 10 0,03 
_ q 10,66 


| | | 1 
=> K 'relative à l'équation de la réaction spontanée est K ' = rm 10 


d/ Zn subit une oxydation — sa masse diminue. 


1°) Lb / N, = La елт de la pile ( P ) = E = -0,25 V 
CO + № C0” +N, 
2°уа/ СО, СО" [NP |N, (Ф) 


b/ 
0 ро 0 
Ee CH i E ono 
= —0,25 — (—0,28) = 0,03V 
Ep? 0,03 


K -1099 21999 =10 
c/à t=0 E= Е —0,03V => (1) еѕі possible spontané 


CO + № eor Ni 


152 


Les piles corri 





[CO"l, 1+У, 
=—=—= K - КҮ, =1+Y, 
DL 1-Y, 
Y(-K)-K-12 Yy 5 | 

1+ 1+К 


АМ Е а ВИСИ АА, 
1+10 11 


[С SCT =1+Y, —-],8Imol.L^ 
[№], = = 0,19mol.L' 


v 


1°) a/ Cu | Cu” || Pte, | Pt 
L'équation associée à cette pile est Cu +Pt^ = Cu" + Pt 
[Cu^] 
[P^] 





E = E, —0,031og 


1 
= Ë. ЕЕ 
= E, —0,03log1 + 0,031og C 


é 


E —0,031og C+ E, de la forme E = Alog C+ B c'est une droite affine ауес: 


A- La pente de la droite 

A=0,03 

B= L'ordonnée à l'origine 

B= E" 

b/ b) B = EI =0,66V 

b,) La pile est usée => Е = 0 

=> log[ P+ ] 2 222 => [P£?*] 210 mol. ' 

ip 0,66 

с/ K 21099 21099 219? 

2°) [Pb*1=0,4mmol.L" =0,4.10 mol.L^ 

а/ E = E? +0,031og[ Pt] 
=0,66+0,03l1og(4. 10°) 20,558V 
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Les piles corrigé 
b/ 


Cu pont Pt 
[Си] Gab 
1 molt 4.10 mol. L. 
Symbole : 
Cu | Cu^ (1M) || PF* (0, 4mmol) | Pt 
c/ E>0 
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Electrolyse 


I- Rappel du cours 

e Transformation spontanée : 

» Une transformation est dite spontanée si elle se produit sans intervention 
d'agent extérieur. Dés que les réactifs sont mis en présence la réaction se 
déclenche. 

» Exemple: Réaction spontanée entre le cuivre (métal) et le dibrome en 
solution aqueuse ` Cu + Br? (ag) — Са ag + 2Br aq 

e Transformation imposée : l'électrolyse 


» Lorsqu'un générateur fournit suffisamment d'énergie électrique à un systéme 
chimique, il peut le forcer à évoluer dans le sens contraire du sens d'évolution 
spontanée. 

> П est possible de forcer la réaction en lui apportant de l'énergie grâce à un 
générateur. 

> Exemple : On impose une tension à une solution de bromure de cuivre à 0,1 
mol.L' dans un tube en U : 


B électrodes de 


dépôt de [EM M). formation 
cuivre = |M MÓ de dibrome 
ü Mi! orange 


solution de 
bromure de 
Cuivre 
Lorsque la tension appliquée est trop faible ( U « 1,2V ) il ne se passe rien. Pour 
une tension appliquée supérieure à 1,2V, on observe un dépót de cuivre sur 
l'électrode négative (cathode) et l'apparition de dibrome en solution au voisinage 
de l'électrode positive (anode). 
Си ap + 2Br a) — Cug + Во ag 

C'est la réaction inverse de celle correspondant à l'évolution spontanée. 
e L'électrolyse : 
> L'électrolyse est une transformation forcée, due à la circulation du courant 
imposé par un générateur, le système évoluant en sens inverse de celui de la 
transformation spontanée. 
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v L'électrode où se produit l'oxydation est appelée anode (où entre le 
courant). 

v L'électrode où se produit la réduction est appelée cathode ( le courant en 
Sort ). 

Y L'oxydation est anodique et la réduction est cathodique. (pour un 
électrolyseur et une pile). 

> La quantité de matiére n(A) d'une substance A formée ou consommée 
respectivement par la réduction à la cathode ou par l'oxydation à l'anode est 
proportionnelle à la quantité d'électricité Q mise en jeu par l'électrolyse : 













n(A) = < ou n est le nombre d'électrons échangés et F la constante de Faraday. 


( F= 96500 C.mol `). 
» Ils existent deux types d'électrolyse : 
Y Electrolyse à anode soluble: le métal se dissous et ses ions métalliques en 
solutions se déposent sur la cathode. 
v Electrolyse à électrodes inattaquables. 
e Applications de l'électrolyse : 
> Préparation de métaux et des non-métaux : 
L'électrolyse est utilisée dans l'industrie chimique pour préparer ou purifier des 
métaux. : 
Y Le zinc et l'aluminium sont préparés par électrolyse d'une solution contenant 
leurs cations ou leurs oxydes. 
Y Le cuivre est purifié par électrolyse. 
Préparation de substances non métalliques : 
Le dichlore et la soude sont préparés par électrolyse d'une saumure (solution trés 
concentrée de chlorure de sodium). 
Protection et reproduction d'objet : 
On peut déposer une couche de métal sur un objet conducteur par électrolyse 
d'une solution électrolytique contenant les cations du métal, l'objet sert de 
cathode. 
La galvanoplastie permet de reproduire un objet, la galvanostégie permet de le 
protéger. 
e Les accumulateurs : 
» Un accumulateur peut fonctionner spontanément en générateur (pile) et aussi 
en sens inverse pour se recharger : 
Y Branché à un circuit, il fournit spontanément de l'électricité, il se décharge : il 
joue le róle d'une pile. 
Y En le branchant aux bornes d'un générateur qui impose un sens de courant 
inverse du précédent, le systéme évolue alors dans le sens contraire de son sens 
d'évolution spontanée, il se charge : il joue le róle d'un électrolyseur. 
L'accumulateur au plomb : 
V [lest constitué de 2 électrodes en plomb dont l'une est recouverte de dioxyde 
de plomb, plongeant dans une solution d'acide sulfurique et de sulfate de plomb. 
Y Les couples redox mis en jeu sont ` PbO;/Pb et PbSO;/ Pb 
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Y Equations aux électrodes et bilan électrochimique en fonctionnement en 
générateur 

( lors de la décharge) : 

- А la cathode : PbO; (s) T $042 (aq) t4 HO (аа) +2е 2 PbSO, (s) +6 Н,Оџ 

- А l'anode У Pbi T SO, aq) =7 PbSO, (s) +2@ 

- Bilan : РЬО, *2SO4 (aq) + 490 + РБ — 2 PbSO4 + 6 Bin 
v Pendant la charge, la réaction se déroule dans le sens inverse et les réactifs 
sont régénérés. 

v La fé.m est de l'ordre de 2V. Dans une batterie de voiture de 12 V, on en 
associe 6 en série. 

» L'accumulateur cadmium-nickel: 

Y Les couples redox mis en jeu sont ` M/MH et МООН/ Ni(OH), . M est 
l'alliage à base de lanthane et de nickel. 

v Equations aux électrodes et bilan électrochimique en fonctionnement en 
générateur 

( lors de la décharge) : 

- À la cathode : МООН œ + HO + € э М(ОН) + OH 

-Alanode : MH+OHEy > M+H;O+ € 



























- Bilan : NIOOH* MH > Mø + Ni(OH); 
v Pendant la charge, la réaction se déroule dans le sens inverse et les réactifs 
sont régénérés. 


v La f.é.m est de l'ordre de 1,2V. 

» L'accumulateur nickel- métal hydrure: 

Y Les couples redox mis en jeu sont : Cd(OH),/Cd et МООН/ Ni(OH); 

Y Equations aux électrodes et bilan électrochimique en fonctionnement en 
générateur 

( lors de la décharge) : 

- А la cathode : NiOOH œ + H20 + € э М(ОН) + OH 

-Alanode ` Cde+2OH oa > Cd(OHk e t2 e 

- Bilan : 2 МООН (s) 2 H,O +С) = Са(ОН), (s) "s 2Ni(OH); 

v Pendant la charge, la réaction se déroule dans le sens inverse et les réactifs 
sont régénérés. 

Y Іа Ёё est de l'ordre de 1,2V. 
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Enoncé 


Ç On réalise l’électrolyse d'une solution de sulfate de cuivre (П) (Си? + 
SO, ^ ) entre deux électrodes inattaquables de carbone afin d'obtenir à l'une des 
électrodes un dépót de cuivre. 


solution de sulfate de 
cuivre (II) 





1. Écrire l'équation de la réaction à l’électrode où se produit le dépôt de cuivre. 
S'agit-il d'une oxydation ou d'une réduction ? 

2. Préciser le nom de l'électrode (anode ou cathode) où se produit ce dépôt ainsi, 
que le signe + ou - du póle du générateur auquel elle est reliée. 

3. Donner une relation entre la quantité de matière de cuivre déposée nc, au bout 
d'une durée At d'électrolyse et la quantité d'électrons (exprimée en mol) n, 
ayant circulé dans le circuit. 

4. Exprimer la quantité d'électrons (exprimée en mol) n, en fonction de 
l'intensité I du courant d'électrolyse, la durée At de l'électrolyse, le nombre 
d'Avogadro N, et la charge électrique élémentaire e. 

On rappelle que 1 F = N..e. 

5. Établir la relation entre la quantité de matiére de cuivre déposée nc, au bout de 
At et l'intensité du courant I d'électrolyse. 

6. À partir de la relation précédente, exprimer la masse de cuivre mc, déposée au 
bout de At. 


ç On réalise l’électrolyse d'une solution de sulfate de cuivre (Cu^* +SO,) 
acidifiée par de l'acide sulfurique avec un électrolyseur comportant une 
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électrode en graphite, reliée à la borne négative d'un générateur de tension 
continue, et un fil de cuivre reliée à la borne positive de ce générateur. On 
applique aux bornes des deux électrodes une tension Uac = 6V et on laisse 
l'expérience se poursuivre pendant quelques minutes. 

1. Faire le schéma du montage. 

2. quelles modifications subissent les deux électrodes ? 

3. Comment qualifie-t-on l'anode et l'électrolyse correspondante ? 

4. Ecrire les demi équations correspondant aux transformations se produisant 
aux deux électrodes ainsi que l'équation chimique de la réaction qui se produit. 
5. La solution est initialement bleue. Cette coloration change-t-elle à la fin de 
l'électrolyse ? justifier. 


xÇ On réalise l'électrolyse d'une solution aqueuse de sulfate de zinc 
(Zn^' + SO;^) avec une anode en zinc et une cathode en fer. L'intensité du 
courant est I = 0,5 A, pendant la durée 
At — 10 min que dure l'électrolyse. 
1. Faire le schéma du montage de cette électrolyse. Préciser le sens de 
circulation des électrons dans le circuit extérieur de l'électrolyseur. 
2. Onobserve sur l'électrode de fer un dépót de zinc: 
a- Écrire les équations des transformations qui se produisent aux niveaux des 
électrodes. En déduire l'équation de cette électrolyse. (L'ion SO.” ne participe 
pas à ces transformations) 
b- Que se passe-t-il aux électrodes aprés une durée suffisamment longue de 
l'électrolyse ? 
c- Donner deux applications industrielles de cette électrolyse. 
3. Calculer la masse m du zinc qui se dépose sur la cathode. 
On donne : la constante de Faraday F = 96500 С; M(Zn)-65.4g.mol '. 


ç On produit industriellement le cadmium par électrolyse d'une solution 
de sulfate de cadmium ( Са? et $0,2) et d'acide sulfurique. L'électrolyse est 
réalisée sous une tension de 3,1 V et le générateur délivre un courant I = 25 kA. 
Les ions sulfates ne participent pas aux transformations. 


1. Faire le schéma d'un électrolyseur et préciser les différentes espèces 
chimiques présentes dans la solution. 

2. Sur quelle électrode le cadmium se dépose-t-il ? 

- Ecrire l'équation de la réaction correspondante. 
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3. П se produit un dégagement gazeux à l'autre électrode. Utiliser les couples 
oxydoréducteurs pour identifier l'espéce chimique formée. Ecrire l'équation de la 
réaction correspondante. 

4. Ecrire l'équation de la réaction globale d'électrolyse. 

5. Indiquer le sens du déplacement des ions dans l'électrolyseur. 

6. Calculer la quantité d'électricité transportée dans l'électrolyseur au bout de 12 
heures de fonctionnement. 

On donne : 1F = 96500 C. Les couples ox/red : Cd^ / Cd; H / H5 ; O;/ H5O. 


t On veut déposer par électrolyse à anode soluble une couche d'argent 
d'épaisseur 
e = 50 um sur une cuillère dont l'air de la surface est S = 120 ст“. 
1) Définir l'électrolyse. 
2) Donner le schéma de l'électrolyse annoté, en faisant apparaitre le sens du 
courant électrique et le sens de déplacement et la nature des porteurs de charge. 
3) a- Ecrire les demi-équation des transformations s'effectuant à la cathode et à 
l'anode, sachant le seul couple qui intervient est le couple Ag” / Ag. 

b- Déduire l'équation bilan de la réaction d'électrolyse. 

4) Expliquer le terme « électrode à anode soluble » et préciser si la concentration 
en ions Ag” de la solution varie ou non au cours du temps. 
5) Calculer la masse d'argent à déposer sur la cuillére. 
6) Déterminer la durée de l'opération d'argenture sachant que l'intensité du 
courant est maintenue constante : I= 1 A durant l'électrolyse. 
On donne : masse volumique de l'argent est : р = 10,5 g.cm”. 


M (Ag) = 108 emol 


1 F = 96500 C. 

1- Dansunepile saline l'équation de la réaction se produisant à une des deux 
électrodes est : Zn = Zn” ^ 2e. 

Cette électrode est-elle l'anode ou la cathode ? Justifier la réponse. 
2- Те couple mis en jeu à la seconde électrode est MnO; / MnO;H. 
Écrire l'équation de la réaction ayant lieu à cette électrode. 
3- Еп déduire l'équation globale de fonctionnement de la pile. 
4- Le constructeur de la pile indique la quantité maximale d'électricité que 
peut débiter la pile en ampère-heure ` Qmax = 1,35 Ah. Donnée : 1 Ah correspond 
à 3,60 x 10° C. 

Si l'intensité I du courant débité par la pile de Philippe est égale à 90,0 mA, 
déterminer la durée maximale tmax de fonctionnement de la pile. 
5- Déterminer la quantité d'électrons nie ) mise en jeu pendant la durée Les, 
Donnée : constante de Faraday : F = 9,65 x 10° C.mol'. 
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6- En déduire la masse m de zinc consommée pendant cette méme durée tmax. 
Donnée ` M(Zn) = 65,4 g.mol '. 


Ç Données : 


Masse molaire atomique du cuivre ` M(Cu) = 63,5 g.mol" 
Charge élémentaire de l'électron : e = 1,6.10 ^ C 
Nombre d'Avogadro : N = 6,02.10? mol 

Charge électrique d'une mole d'électrons : F =96500 C 


On considère le montage de la figure ci-dessous qui comporte une électrode de 
cuivre et une bague en métal conducteur que l'on veut recouvrir de cuivre. 


Solution 
contenant Си2+ 





1- Quel appareil est-il nécessaire de rajouter dans le montage précédent pour 
réaliser ce dépôt ? 

2- Écrire les demi-équations aux électrodes en justifiant votre raisonnement. 

3- En déduire le sens des électrons, le sens du courant et la polarité dans le 
montage. 


4- L'électrolyse fonctionne pendant une heure à une intensité constante I — 400 
mA. 


a- Déterminer la quantité d'électricité correspondante notée Q. 
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b- En déduire la quantité de matière d'électrons, notée n(e ), qui a circulé 
pendant cette durée. 

c- Quelle relation existe-t-il entre la quantité de cuivre qui a disparu na, (Си?) 
et la quantité de matiére n(e ) d'électrons qui a circulé ? 

d- En déduire la quantité de matière na; (Cu) déposée. 

e- Quelle est la masse m(Cu) correspondante ? 
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Corrigé 


` 1. Си eo +2 e > Cug Il s'agit d'une réduction. 
2. Une réduction se produit à la cathode. Cette électrode est reliée au póle de 
signe — du générateur qui fournit les électrons nécessaires à la réduction. 


3. D'aprés la demi-équation de réduction, 2. = Пс. 


4. Quantité d'électricité ayant circulé pendant la durée At: Q = ІЛ et 
Q = n,.N,.e 











LAt 
donc L.At = n..N\1.e d’où n, = 
158 
LAt 
5. D'après 3. ncu = ; 
2N ,.e 
_ Mo _ "€ _ ТА _ [At 
6. nc, = M. , donc mc. = Neu Mc, ainsi mc, = ЭМ, е Ме, = v Mg, 
E 
Ç —a 
- + 


Graphiste——»| |«— Cu 


Solution de (Cu A So; ) 


2. Au niveau de l'anode : 


Cu => Cu” -2e 


Le fil de cuivre se dégrade : Ce passe de l'état métallique à l'état inique. 
. Au niveau de la cathode : 


Cu” +2e => Cu 


L'électrode de graphite se recouvre d'un dépót de cuivre l'équation de la 
réaction qui se produit est 


Cu + Cu” > Cu” + Cu 
3. Cette électrolyse est dite à anode soluble. 
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4. La solution garde la même conteur bleue qu'initialement car il y a toujours les 


Cu ii en solution. 





2: 
a. Au niveau de l'anode : 
Zn => Zn + 2е7 
Au niveau de la cathode : 


Zn” +2е => Zn 
L'équation de la réaction 


Zn + Zn^ => Zn” + Zn 


b. Aprés une durée assez longue de l'électrolyse l’électrode de fer se recouvre 
de zinc, des que l'électrode de zinc se dégrade. 
c. On put secourir un métal par une couche d'un autre métal : zingage. 

- On peut obtenir un métal pur à la cathode : affinage des métaux. 


O n QM 


3) — — = 
M 2F 2F 
ItM 
Or О=П d'où m-—— 
AF 
AN 8 0,5 x 10 x 60 x 65,4 01е 
2 x 96500 
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\ ) courant i électrons 
4- 





Cathode 





électrolyseur 


Les ions sulfates SO4^, cadmium Cd". HO" oxonium, les molécules d'eau sont 
présents. 
2- Le cadmium métal se dépose à la cathode négative, électrode sur laquelle les 
ions Cd? sont réduits Cd” + 2e > Cd(s) 
3- à l'anode positive les molécules d'eau sont oxydées en dioxygène : 

HO э ^40,-2H + 2е 
4- équation de la transformation : Cd + HO э Cd + 0, + 2H”. 
5- En solution les ions positifs Cd", H3O' se déplacent vers l'électrode négative, 
la cathode ой ils peuvent éventuellement se réduire. Les ions négatifs SOT, se 
déplacent vers l'anode positive. 
6- La quantité d'électricité Q est donnée par la relation : 


Q : quantité d'électricité (coulomb) 
I int ensité(A) 
Q = IAt = nF At :durée de fonctionnement 
n :quantité d'électrons échangée (mol) 


F :faraday, ch arg e d'une mole d'électron 
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1= 25 kA = 2,5 10* A ; t= 12x3600 = 43 200 s 
Alors Q =2,5 10* x43 200 =1,08 10? C. 


ç 1. L’électrolyse est une réaction imposée, due à la circulation du courant 
imposé par un générateur. 
2: 


Ag 


Cuillére 





Solution Contenant 


3.a. Ala cathode. 
Ав le > Ag 
A la cathode 
Ag > Ag +le 
b. L'équation de la réaction: Ag + Ag” > Ag" + Ag. 


4. L'anode se dégrade au cours de l'électrolyse d’où elle s'appelle électrolyse à 
anode soluble. 


Au cours de cette électrolyse 72, zi qui se forme = И, bi qui se transforme en 
Ag d'ou | 4g* | reste constante durant l’électrolyse. 
5. My, = EV = 0.5.6 


AN my, =10,5x120 x 50.10 g—6,3g 





ge Q avec n=l et Q =Í x 
M nF 
| m ПЛ 
Ce qui donne —— = —— 
F 
D'où Af ы 
1.М 
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96500 x 6,3 


1x108 
Soit Àf =93,82 min 


V 


1) a/ 
1. L'équation (1) : Zn — Zn” + 2 € correspond à une oxydation, elle se produit 
à l'anode. 
2. À la cathode, il se produit la réduction de l'oxydant MnO, 

MnO, FE T H' T MnO;H (2) 
3. En additionnant (1}+ 2x(2), on obtient l'équation globale de fonctionnement 
de la pile : 





AN At- = 5,659 .10 


Zn + 2 MnO, + 2H* > Zn” + 2 MnO;H 


max 


ауес Qmax convertie en mA.h, et Ï en mA, alors t4, esten h : 
| 1,35x1 0° 
max ` 90. 0. 
avec О „ах convertie en C, et I en A, alors tmax est en s : 
_ 1,35x3, 60x10* 
"* = 90,0x10? 
5.Q = n(e ).Е = Ltmax 





4. O ax = | É m soit тах = 
= 15,0 h 
= 5,40x10“ s 


|1 
п(е)= "E avec tmax en s et I en А 


90,0x10? x5,40x10^ 


n(e ) = = 5,04x10 7 mol 





9,65 x1 0° 
nie 
6. D'aprés l'équation (1), nz, — 2 ; d'autre part mz, = nz,.Mz, 
nie 
mzn — е) м 
= Lt. M 
Zn 2F АУА 
90,0x10? x5,40x10* 
Mzn = —— x 65,4 = 1,65 g de zinc consommé en 15 h de 
2x9,65x10 
fonctionnement. 
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V 


1- Il est nécessaire d'ajouter un générateur dans le circuit extérieur. 





2- On veut déposer du cuivre solide sur la bague, la réaction est : Cu” +2 e = 


(aq) 
Cu , il s'agit d'une réduction ayant lieu à la cathode (reliée au pôle — du 
générateur). 
Sur l'autre électrode, il se produit une oxydation (Anode) : Cu) = Си“, 42767 
Le générateur force l'évolution du systéme dans le sens inverse. 


4g4—— 
courant 
+ 
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